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ELEKTROCHEMISCHES VERHALTEN ANODISCH 
HERGESTELLTER OXIDSCHICHTEN AUF PLATIN* 
K. NAGEL und H. Dietz 


Institut fiir Physikalische Chemie der Universitat Erlangen, Bundesrepublik Deutschland 


Zusammenfassung—Es wurden die Bedingungen untersucht, unter denen sich auf Platin durch 
anodische Belastung mit reinem Gleichstrom oder mit tberlagertem Wechselstrom dickere, auf- 
gewachsene Oxidschichten herstellen lassen 

Die an solchen Platinoxidelektroden aufgenommenen kathodischen Ladekurven weisen ein 
mehr oder weniger gut ausgepragtes Niveau auf. Wie die Grosse der Niveauladung und der sichtbare 
A bbau der Oxidschicht beweisen, ist Platinoxid, speziell PtO,, an der Einstellung der Galvanispannung 
der Versuchselektrode wesentlich mitbeteiligt. Aus den bei intermittierter Belastung gefundenen 
Ruhewerten kann auf die Gleichgewichtsspannung der PtO,-Elektrode geschlossen werden. Am 
nachsten diirfte diesem Gleichgewichtswert der an diinnen Schichten gemessene Ruhewert U, 


0,80 V kommen 


Abstract—An examination is made of the conditions under which, by anodic treatment with pure 
direct current or with superposed alternating current, thick, well-developed oxide layers can be 
formed on platinum 

The cathodic charging curves registered with such platinum oxide electrodes exhibit a more or 
less well developed plateau. As the magnitude of the charge corresponding to this plateau and the 
visible destruction of the oxide layer demonstrate, platinum oxide, especially PtO,, is definitely a 
participant in the establishment of the Galvani tension of the electrode under study. From the rest 
values obtained with intermittent current it is possible to draw conclusions about the equilibrium 
tension of the PtO, electrode. This equilibrium value should be close to the rest value measured 


with thin layers, namely Uy = 0°80 V. 


Résumé—On examine les conditions sous lesquelles, en régime anodique avec courant continu pur 
ou avec courant alternatif superposé, il peut se former sur le platine des couches d’oxyde épaisses 
et bien developpées 

Les courbes de charge cathodique enregistrées avec de telles électrodes a oxyde de platine possédent 
un plateau plus ou moins bien développé. Comme le montrent la valeur de la charge correspondant 
a ce plateau et la destruction visible de la couche d’oxyde, l’oxyde de platine, spécialement PtO,, 
participe nettement a l’établissement de la tension Galvani de l’électrode étudiée. A partir des 
valeurs de repos obtenues avec courant intermittant, il est possible de tirer des conclusions concernant 
la tension d’équilibre de l’électrode 4 PtO,. Cette valeur d’équilibre doit étre proche de la valeur 


de repos mesurée avec des couches minces, soit U, = 0,80 \V 


1. PROBLEMSTELLUNG 


OBWOHL zahlreiche Forscher seit den dlteren Arbeiten von Wohler!, Lorenz und 


Spielmann? und Grube’ sich mit den elektrochemischen Eigenschaften des Systems 
Platin/Platinoxid/Lésung beschaftigt haben, ist das Verhalten dieser Elektrode noch 


weitgehend ungeklart. Insbesondere liegen fiir die Gleichgewichts—Bezugsspannungen 

der Elektrodenreaktionen, die in diesem System unter Beteiligung von Platinverbin- 

dungen, z.B. Oxiden, ablaufen kénnen, bisher in der Literatur nur wenige unsichere 

Zahlenwerte vor. Diese Unsicherheit erschwert die Aufstellung eines Spannungs 

Aktivitaéts-Diagramms fiir das System Platin/Lésung.* Neuerdings weist besonders 

Giner® darauf hin, dass weder die mit praparativ hergestellten Platinoxidelektroden 
* Vorgetragen auf der 11. CITCE-Tagung, Wien, September 1959. 
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gewonnenen Ruhespannungen noch die bisher in der Literatur angegebenen Niveau- 
spannungen von Ladekurven Gewihr bieten, dass tatsachlich Platinoxidschichten 
elektrochemisch wirksam sind. 

Noch nicht niher untersucht wurden die elektrochemischen Eigenschafien dickerer 
wfgewachsener Oxidschichten, wie sie durch lang andauernde anodische Belastung 
oder mit Wechselstrom hergestellt werden kénnen. Gerade bei solchen Oxidelektro- 

ist zu erwarten, dass sich das Platinoxid an der Elektrodenreaktion beteiligt, so 
; man also berechtigt ist, aus der Spannung der bei den kathodischen Ladekurven 

‘nden Niveaus Schliisse auf die Gleichgewichtsspannung fir die elektro- 


hemische Bildung von Platinoxiden zu ziehen 


2. HERSTELLUNG DER OXIDSCHICHTEN 


Belastung mit reinem Gleichstrom 


In der alteren Literatur finden sich mehrfach Angaben, dass sich durch anodische 
Belastung deutlich sichtbare Oxidschichten auf Platin herstellen lassen. So beobach- 
tete Marie,® dass sich die Platinanode nach mehrstiindiger Elektrolyse in verdiinnten 
ie auch in alkalischer Lésung mit einer braunen Schicht tiberzieht. Diese 

wurden von Ruer’ wiederholt und grésstenteils bestatigt. Allerdings hat 

zeigt, dass das Auftreten eines Oxidbelages weitgehend von den Versuchsbe- 
lingungen wie Stromdichte, Oberflachenbeschaffenheit der Elektrode, Art und Kon- 
zentration des Elektrolyten abhangt. Ahnliche Erfahrungen wurden bei technisch 


‘lektroden gemacht.® 


VOTIGCLC tl 

Eigene Versuche zeigten, dass zur Erzeugung sichtbarer Schichten bei Verwendung 
von Schwefelsiure folgende Punkte zu beachten sind: 

|. Einhalten einer gewissen optimalen Stromdichte in der Gréssenordnung von 
100 mA/cm* 

2. Verwendung einer nicht zu konzentrierten Saure, da sich die elektrolytisch 
erzeugte Schicht schon in 50°,-iger Schwefelsdure relativ gut lést. Benutzt wurde 
| N H,SO, bei Zimmertemperatur. 

3. Abtrennen des Kathodenraumes, in dem lebhaft Wasserstoff entwickelt wird, 
durch einen Heber mit grossem Querschnitt. 

Vor der anodischen Belastung der Elektrode wurde das etwa 3 cm? grosse, recht- 


eckige Platinblech so lange mit heissem K6nigswasser behandelt, bis sich auf der 


angeitzten Oberflaiche deutlich die kristalline Struktur des Metalls abzeichnete. Vor 
dem Einbringen in das Elektrolysiergefass wurde die Elektrode mehrmals mit destil- 
liertem Wasser abgespiilt. 

Bei wiederholter anodischer Erzeugung und anschliessender kathodischer Reduk- 
tion der Oxidschicht ist ein Formiereffekt in dem Sinne zu beobachten, dass die Zeit 
fiir die anodische Bildung einer deutlich sichtbaren braunen Schicht immer mehr 
vermindert wird, z.B. von 15 Stunden auf | Stunde. Die Ursache dieser Erscheinung 
diirfte eine zunehmende Auflockerung der Metalloberflache sein. 

Bei der anodischen Belastung des Platins mit einem konstanten Strom J tritt, wie 
die Abb. | zeigt, eine hohe positive Bezugsspannung U,, , auf. Die Spannung wurde 
gegen die gesittigte Kalomelelektrode gemessen und mit 250 mV auf die Normal- 
wasserstoffelektrode umgerechnet. Nach dem Abschalten des Stromes fallt die 
Spannung schnell auf eine wesentlich niedrigere Ruhespannung U,;, , ab. Die 
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anodische Oxydation des Platins ist also mit einer hohen Polarisation Al Uns 

Up der Elektrode verbunden. Wahrend der Elektrolyse wird sehr stark Sauer- 
stoff und im geringeren Mass Ozon entwickelt, so dass die Stromausbeute hinsichtlich 
der Oxydation des Platins sehr schlecht ist. Da man, wie in der vorhergehenden Arbeit* 
naher erlautert wurde, auf Grund gewisser experimenteller Erfahrungen annehmen 
muss, dass die Oxydation von Platin durch Sauerstoff ein freiwilliger Vorgang ist, 
dass also die Gleichgewichtsspannungen der zugehérigen Platinoxidelektroden 





_?> 
1iOO mA cm - 











App. 1. Verlauf der Bezugsspannung bei und nach anodischer 
Belastung des Systems Platin/! N Schwefelsaure 


unterhalb derjenigen der Sauerstoffelektrode liegen, bedeutet die bei der anodischen 


Belastung auftretende hohe positive Arbeitsspannung U,, , eine grosse Uberspannung 
AU xia Uns Uy oxia fir die elektrochemische Bildung solcher dickerer Oxid- 


schichten. 

Die oxydierten Platinelektroden wurden gut mit destilliertem Wasser abgespiilt 
und zur Aufnahme von galvanostatischen U(f), Kurven (Ladekurven) in eine 
Messapparatur eingebracht. 

Die unmittelbar nach dem Einsetzen gemessene Anfangs-Ruhespannung lag bei 
Un 1,5 V, also tiber dem Gleichgewichtswert der Sauerstoffelektrode. Dieser 
Wert sinkt im stromlosen Zustand langsam ab. So wurde beobachtet, dass die 
Spannung einer oxydierten Platinelektrode nach zwei Monaten auf U,, 0,9 V 
abgesunken war, ohne dass dadurch ein véllig konstanter Wert erreicht war. Wahr- 
scheinlich handelt es sich hierbei um Mischspannungen, an deren Einstellung instabile, 


hdher oxydierte Verbindungen, z.B. PtOs, beteiligt sind. 


2.2 Anodische Belastung mit iiberlagertem Wechselstrom 

Wird eine Platinelektrode in saurer L6sung mit reinem Wechselstrom belastet, so 
bedeckt sie sich, wie schon De la Rive’ beobachtete, mit einem schwarzen Uberzug 
aus fein verteiltem metallischen Platin. Wie Ruer’ nachweisen konnte, erfolgt 
hierbei aber lediglich eine Auflockerung der Platinoberflache; eine Auflésung des 
Platins findet bei Ausschluss von Luft nicht statt. 

Anders sind die Verhaltnisse, wenn die mit Wechselstrom belastete Platinelektrode 
gleichzeitig noch mit einem anodischen Gleichstrom polarisiert wird. Hierbei bilden 
sich relativ schnell goldgelbe bis braune Oxidschichten auf der Elektrodenoberflache 
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Diese Erscheinung, die zuerst Margules'’ bei Anwendung alternierender Stréme 
beobachtete, wurde von Ruer! naher untersucht. Auch Brochet und Petit'®, Grube 
und Dulk™ und in neuerer Zeit besonders Altmann und Busch” sowie Rius ef a/.'® 
untersuchten die Auflésung des Platins bei Einwirkung eines Wechselstromes unter 
gleichzeitiger anodischer Belastung mit Gleichstrom. 

Die Ergebnisse dieser Forscher liessen sich weitgehend durch eigene Versuche 
bestatigen. Insbesondere wurde in Ubereinstimmung mit diesen Autoren gefunden, 
dass bei einem bestimmten Verhaltnis der Intensitaéten von Gleich- und Wechselstrom 
ein Maximum der Oxidbildung auftritt. Es erwies sich als giinstig, ungefahr gleich 
erosse Stromdichten von etwa 100 mA/cm* von Gleich- und Wechselstrom (50 Hz) 
in | N Schwefelséure zu verwenden, wobei sich allerdings wieder zeigte, dass Vorge- 

> und Grdésse der Elektrode einen gewissen Einfluss haben. 

Die gewonnenen Schichten glichen im Aussehen und Verhalten weitgehend den 
durch reinen Gleichstrom erzeugten; es konnten jedoch auf diese Weise wesentlich 


1 


dickere Schichten erhalten werden. 


BESCHAFFENHEIT DER ELEKTROLYTISCH ERZEUGTEN 
OXIDSCHICHTEN 


beiden Fallen, bei anodischer Oxydation der Elektrode durch reinen Gleich- 

sowie bei Oxydation durch Wechselstrom mit einer staérkeren anodischen 

onente, kann man deutlich beobachten, wie mit fortschreitender Oxydation 

arbe der Oberfliche von goldgelb tiber gelbbraun in braun tibergeht. Sehr oft 

die entstehenden Oxidschichten, insbesondere bei Anwendung von Wechsel- 

strom, anfangs auch rot und griin schimmernde Interferenzfarben. Hat sich schliess- 

lich eine dicke braune, aufgewachsene Schicht gebildet, so ist von der Atzstruktur der 
Platinoberflache kaum noch etwas zu erkennen. 

Uber die chemische Zusammensetzung der anodischen Oxydationsprodukte des 


Platins liegen eine Reihe von Untersuchungen vor. Wird die Platinelektrode mit 


einem Wechselstrom belastet, dessen anodische Komponente tberwiegt und ver- 


wendet man als Elektrolyten eine konzentrierte Schwefelsiure, so wird das Platin 
gelést und farbt den Elektrolyten braun. Untersuchungen von Ruer™ und Stuchlik'’ 
ergaben, dass das Platin vierwertig in Lésung geht. Man kann deshalb annehmen, 
dass auch die in verdiinnter Schwefelsdure erzeugten Schichten auf der Platinanode 
aus PtO, oder einem basischen Sulfat des vierwertigen Platins bestehen. Wahrend 
Briner und Yalti ca. 4Prozent Schwefel in diesen Schichten fanden, konnten 
Altman und Busch’’ nach griindlichem Auswaschen des braunen Oxidbelages fest- 
stellen, dass er aus praktisch reinem PtO,.n H,O bestand. Nach Untersuchungen 
dieser Autoren’? erwies sich das Oxydationsprodukt auf den Platinanoden als 
réntgenamorph. Jedoch berichteten Galloni und Busch"’, dass es, langere Zeit auf 
350°C erhitzt, die Linien des PtO, zeigt. 

Wie schon Marie® feststellte und durch eigene Versuche bestatigt wurde, lésen 
sich die Oxidschichten leicht in schwefelsaurer KJ-L6sung, wobei jedoch im Gegensatz 
zu den Beobachtungen von Marie keine Jodentwicklung festgestellt werden konnte. 
Die auftretende tief weinrote Farbe riihrt wahrscheinlich von dem Komplex PtJ,? 
her. In diesem Verhalten zeigten die durch reinen Gleichstrom und iiberlagerten 
Wechselstrom hergestellten Schichten keinen Unterschied. 
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4. LADEKURVEN BEIM KATHODISCHEN ABBAU DER 
PLATINOXIDSCHICHT 
Da damit gerechnet werden muss, dass die elektrochemische Bildung und Auf- 
l6sung der Platinoxide eine schlecht definierte Elektrodenreaktion ist, muss besondere 
Sorgfalt auf die Reinigung der Elektrolytl6sung und des als Spilgas benutzten 
Stickstoffs verwendet werden. 
Die Reinigung des Elektrolyten erfolgt in bekannter Weise durch Vorelektrolyse, 


wie sie insbesondere von Bockris” naher beschrieben wurde. Zusiitzlich wurde die 


Abs. 2. Kathodische Ladekurve einer PtoO.,-t lektrode 


Lésung durch Erhitzen mit Platinschwarz auf 70°C in Anwesenheit von Sauerstoff 
nach einer von Vermilyea*! angegebenen Methode gereinigt. 

Um den Elektrolyten von Sauerstoff zu befreien, wurde vor und wahrend der 
Messung sorgfaltig gereinigter Stickstoff durch die Lésung geleitet. Der industriell 
besonders vorgereinigte Stickstoff wurde, um die letzten Spuren von Sauerstoff zu 
entfernen, durch zwei Waschflaschen mit Chrom (I1)-chlorid geschickt. 

Den charakteristischen stufenférmigen Verlauf der Ladekurven von oxydierten 
Platinelektroden zeigt die Abb. 2. Die Niveauspannung dieser durch reinen Gleich- 
strom oxydierten, mit einer kathodischen Stromdichte von 9,3 uwA/cm* belasteten 
Elektrode sinkt allmahlich ab. Aus der Lange des Niveaus berechnet sich eine Ni- 
veauladung von 152 mC/cm*, welche wesentlich grésser ist als die Niveauladungen, 
die an kurzzeitig anodisch polarisierten Platinelektroden gefunden wurden.* 

Wahrend der kathodischen Belastung ist deutlich zu sehen, wie die Oxidschicht 
auf der Elektrode verschwindet. Die anfangs goldgelbe oder braune Elektroden- 
oberflache verliert langsam ihre Farbe, bis nach dem volligen Abbau des Oxids nur 
noch die graue Oberflaiche des metallischen Platins zu sehen ist. Falls nicht mit 
Stickstoff bespiilt wird, setzt dann sichtbar die Entwicklung von Wasserstoff ein. 
Zuweilen verlauft der Abbau der Schicht nicht an allen Stellen gleichmiassig, so dass 
sich dann kleine Inseln des noch nicht reduzierten Oxids auf der Elektrodenoberflache 
bilden. 


Im allgemeinen tritt zu Beginn der Reduktion nach anfanglichem Absinken der 


Spannung eine mehr oder weniger gut ausgepragte Spannungsspitze auf, die in der 
angelsachsischen Literatur als “peak” bezeichnet wird (Abb. 3). Wie zu erwarten, 
wird die Niveauladung mit zunehmender Schichtdicke grésser. Uberschreitet jedoch 
die Schichtdicke ein gewisses Mass, so besteht die Gefahr, dass sich die Oxidschicht 
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von der Oberfliiche loslést und es oft nicht mehr gelingt, sie vollstandig durch katho- 
dische Belastung zu reduzieren. Ahnliche Beobachtungen wurden von Obrutschewa”® 
beschrieben 

Bemerkenswert ist, dass sich bei der Reduktion der Oxidschicht nur ein Niveau 
ausbildet. Das Platinoxid wird also unmittelbar zu metallischem Platin und nicht 

















Anfangsverlauf bei kathodischer Belastung des 
Systems Platin/PtO,/1 N Schwefelsaure 
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Abs. 4. Abhangigkeit der Niveauspannung von der kathodischen Stromdichte 


erst zu einer definierten niederen Oxydationsstufe reduziert. Dieser Befund kann in 
Beziehung gebracht werden zu Beobachtungen Wohlers* iiber die thermische Zerset- 
zung des Platindioxids. Dabei wurde nachgewiesen, dass PtO, beim Erhitzen zerfiallt, 
ohne dass hierbei definierte, einem bestimmten Zersetzungsgleichgewichtsdruck 
zugeh6rige niedere Platinoxide entstehen. 

Bei den kathodischen Ladekurven andert sich die Niveauspannung sehr stark 
mit der Stromdichte. Die Elektrode ist also leicht polarisierbar. In Abb. 4 ist die 
ibhdngigkeit der gemessenen Niveauspannung vom Logarithmus der kathodischen 
Stromdichte wiedergegeben. Die dabei benutzte Versuchselektrode besass eine 
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dickere Schicht, so dass sie mit verschiedenen Stromdichten kurzzeitig belastet werden 


konnte, ohne dass sich der Aufbau der Schicht wesentlich inderte. Beim Ubergang 


von einer Stromdichte zur anderen stellt sich innerhalb einiger Sekunden ein neuer 
konstanter Wert der Niveauspannung ein. Dieser Wert hangt allerdings bei kleinen 
Stromdichten von einigen Mikroampere je cm®* bis zu einem gewissen Grad von der 
Rihrung ab. 


5S. RUHESPANNUNG NACH ABSCHALTEN DES STROMES 
Wird an irgendeiner Stelle der kathodischen Ladekurve der belastende Strom 
unterbrochen, so geht die Spannung auf einen positiveren Wert zuriick, wobei der 
zeitliche Verlauf aber weitgehend von der Beschaffenheit der Deckschicht abhingt. 


Ass. 5. Verlauf der Bezugsspannung bei Unterbrechen des kathodischen Stromes. 


App. 6. Verlauf der Bezugsspannung bei kathodischer Belastung und der Ruhe- 
spannung nach kurzzeitigem Ausschalten des Stromes 


Bei Elektroden mit einem dicken Oxidbelag fallt auf, dass die Spannung sehr 
langsam zurickgeht, so dass sich oft nach Stunden noch kein vollkommen konstanter 
Wert eingestellt hat. Dies zeigt sehr deutlich Abb. 5, bei der der Spannungsverlauf 
bei Unterbrechung des kathodischen Stromes an drei verschiedenen Stellen der 
Ladekurven gezeigt wird. Man sieht, wie sich die Ruhespannung uber Stunden 
hinweg noch langsam Andert und je nachdem, wie weit die Schicht schon abgebaut ist, 
einem anderen Grenzwert zustrebt. Dass sich auf diese Weise kein konstanter Wert 
einstellt, zeigt auch Abb. 6, bei der die obere gestrichelte Kurve den Verlauf der 
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Ruhespannung, die jeweils 8 Min nach Abschalten des belastenden Stromes erreicht 
war, wiedergibt. 

Die auftretenden langsamen Abklingvorgainge kann man wohl nicht auf die drei 
Grundiiberspannungsarten, Konzentrations-, Widerstands- und Aktivierungsiiber- 
spannung, zuriickfiihren, da einerseits nach Abschalten des polarisierenden Stromes 
keine Riihrabhingigkeit besteht, zum anderen die Zeit viel zu lang fiir das Abklingen 
einer einfachen Widerstands- oder Aktivierungsiiberspannung ist. 


Anders ist das Verhalten von Elektroden, die vorher nur kurze Zeit anodisch 


0 89a f 


ntermittierte kathodische Ladekurve einer Elektrode 


mit diinner PtO,- Schicht 


belastet wurden, so dass ihre Oberflache nur mit einer diinnen, kaum oder nicht mehr 
sichtharen Schicht bedeckt ist. Hier stellt sich nach Abschalten des kathodischen 
Stromes sehr bald eine konstante Ruhespannung ein, die auch an verschiedenen 
Punkten der kathodischen Ladekurve immer den gleichen Wert erreicht. Ein Beispiel 
hierfiir zeigt Abb. 7, bei der eine kathodische Ladekurve an einer sehr diinnen Schicht, 
deren Dicke, wie sich unter der Annahme gleichmiassiger Bedeckung leicht aus der 
Niveauladung abschiatzen liasst, ungefahr zehn Atomlagen entspricht, aufgenommen 
wurde. Die Elektrode war vorher mit heissem K6nigswasser geatzt, gut abgespilt, 
kurze Zeit kathodisch belastet und dann 10 Min in | N Schwefelséure anodisch mit 


einem Gleichstrom von 100 mA/cm* oxydiert worden. Bei der Aufnahme der Lade- 


kurve wurde der kathodische Strom zweimal unterbrochen, wobei sich stets eine 


Ruhespannung von U,, 0.80 V einstellte. Dieser Ruhewert wurde auch noch bei 
anderen diinnen Schichten gemessen. 

aus dem Vergleich der intermittierten Ladekurven von dicken und 
diinnen Oxidschichten ersehen liasst, kann sich an dicken Schichten kein konstanter 
Ruhewert der PtO,-Elektrode ausbilden, was wahrscheinlich auf einen inhomogenen 
Aufbau der dickeren Schichten zuriickzufiihren ist. Zum anderen spricht die gute 
Konstanz der Ruhespannung bei Unterbrechung des polarisierenden Stromes an 
diinnen Schichten dafiir, dass die sich einstellende Spannung von 0,80 V einer definier- 
ten Zusammensetzung der Oxidschicht entspricht und damit wohl dem Gleichgewichts- 
vert der PtO,-Elektrode am nachsten kommt. 
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6. ZUR DEUTUNG DES ELEKTROCHEMISCHEN VERHALTENS 
DER PLATINOXIDELEKTRODEN 

Wie sich zusammenfassend aus den experimentellen Befunden ergibt, handelt es 
sich bei den untersuchten Elektroden um leicht polarisierbare Platindioxid-Deck- 
schichtelektroden,” deren elektrochemisches Verhalten weitgehend durch die oxidische 
Deckschicht bestimmt wird. 

Es ist zweckmissig, je nach Dicke und Struktur drei verschiedene Arten solcher 
Deckschichten auf Platin zu unterscheiden: die in zahlreichen Fallen festgestellten 
Sauerstoff-Chemisorptionsschichten, diinne unsichtbare von manchen Autoren als 
amorph angenommene Oxidschichten und dicke aufgewachsene Oxidschichten, deren 
Herstellung und Eigenschaften oben geschildert wurden. Alle diese Schichten, in 
denen bei Belastung ein hohes Gefille des elektrochemischen Potentials der Metallionen 
auftritt, iiben eine gewisse hemmende Wirkung auf den Durchtritt der Platinionen aus, 
sie bedingen somit die Passivitat des Platins. Die Elektronen dagegen kénnen durch 
die Deckschicht praktisch ungehemmt hindurchtreten, so dass sich stofflich gut 
definierte Redox-Elektrodenreaktionen unter Umstinden reversibel einstellen. 

Ob die monoatomaren Chemisorptionsschichten ausreichen, die starke Passivitat 
des Platins zu erklairen, ist noch umstritten.*° Die hemmende Wirkung auf den 
Durchtritt der Platinionen ruft auf jeden Fall bei anodischer Belastung eine so hohe 
Ube rspannung fiir die Bildung von Platinoxid hervor, dass man in das Gebiet der 
Sauerstoffentwicklung kommt. Das Weiterwachsen der Chemisorptionsschicht 
macht sich dann nicht als Stufe in der anodischen Ladekurve bemerkbar. 

Bei Bildung und Abbau der dickeren Platinoxidschichten kénnen fiir den auch dann 
notwendigen Durchtritt der Platinionen Vorstellungen herangezogen werden, wie 
sie be: PbO,- und Silberhalogenishschichten entwickelt wurden, indem man namlich 
annimmt, dass sich die Platinionen innerhalb von Poren oder tiber die Korngrenzen 
bewegen. Mdglicherweise entstehen diese mehr oder weniger porigen Schichten nach 
einem ahnlichen Mechanismus wie die PbO,-Schichten bei der Formierung von Blei 
in Perchlorséiure enthaltender Schwefelséure,”’ indem unmittelbar an der Phasen- 
grenze Auflésung zu einem Komplexsalz und daran anschliessend Ausfallung als 
Oxid erfolgt. 

Aus dem bisher nur an aufgewachsenen Schichten nachgewiesenen sichtbaren 
Abbau der PtO,-Schicht bei kathodischer Belastung kann man schliessen, dass das 
Oxid an der im kathodischen Stromfluss ablaufenden Elektrodenreaktion beteiligt 
ist. Im /dealfall konnte man danach erwarten, dass die Elektrodenreaktion 


PtO,:nH,O + 4H 2) H,O 


potentialbestimmend ist und dass sich kurze Zeit nach Abschalten des polarisierenden 
Stromes eine konstante Ruhespannung einstellt, die mit der Gleichgewichtsspannung 
dieser Elektrodenreaktion tibereinstimmt. Auf dieser Voraussetzung beruht die 
Aufklarung von Elektrodenreaktionen mittels intermittierter Ladekurven.* 

Die Verwirklichung dieses Idealfalles wird umso schwieriger, je grésser die Hem- 
mung der untersuchten Elektrodenreaktion ist, das sich dann immer mehr andere 
stoffich mésgliche Elektrodenreaktionen, z.B. Redox-Reaktionen von Verunreini- 


gungen in der Lésung, an der Einstellung der Galvanispannung beteiligen kénnen. 


Man muss dann damit rechnen, dass die Ruhespannung einen lang andauernden 
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ing zeigt und von der Gleichgewichtsspannung der untersuchten Elektrodenreaktion 


weniger stark abweicht. Wie zu erwarten, verursachen die eingangs 
erwihnten hemmenden Deckschichten an der Platinoxidelektrode einen solchen 
Gang der Ruhespannung, der trotz intensiver Reinigung der Lésung nicht ver- 
schwindet, rihrunabhangig ist und der, insbesondere bei dickeren Schichten, vom Grade 
des kathodischen Abbaus abhingt. Dieses Verhalten lasst sich deuten, wenn man 
die Méglichkeit in Betracht zieht, dass sich neben der Hauptmenge des Platindioxids 
auch noch /éhere, instabile Verbindungen bilden, die sich an der Einstellung der 
Galvanispannung beteiligen und damit eine Mischspannung an der Platinoxidelektrode 
hervorrufen. So kénnen insbesondere geringe Beimengungen von PtO, entstehen, 
wodurch eine positivere Ruhespannung als die zu erwartende Gleichgewichtsspannung 
der PtO,-Elektrode auftritt. Da wegen der positiveren Gleichgewichtsbezugs- 
spannung der héher oxydierten Stufen diese bei kKathodischer Belastung zuerst 
abgebaut werden, wird deren Einfluss umso geringer sein, je weiter die Oxidschicht 
abgebaut ist. 

Dariiber hinaus muss man damit rechnen, dass die Platinoxidschicht im Sinne 

Fehlordnungstheorie gewisse Abweichungen von der stéchiometrischen Zusam- 
nsetzung aufweist und dass sich thr Aufbau wahrend der kathodischen Belastung 
‘indert, wodurch auch die sich einstellende Galvanispannung beeinflusst wird. 

Da man annehmen kann, dass die oben geschilderten st6renden Einfliisse auf die 
Ausbildung der Gleichgewichts-Galvanispannung fiir die PtO,-Elektrode umso geringer 
sind, je diinner die anodisch erzeugten Schichten sind und je weiter sie abgebaut sind, 
diirfte der an einer solchen dunnen Schicht sich einstellende Ruhewert von0,80 V dem 

ssuchten Gleichgewichtswert der PtO,-Elektrode am nachsten kommen. 


Der Deutschen Forschungsgemeinschaft und dem Verband der Chemischen Industrie, 
nken wir fiir Unterstiitzung bei der Durchfiihrung der Arbeit 
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METHODE D’ETUDE EXPERIMENTALE DE 
L°-ELECTROCAPILLARITE. INFLUENCE DES IONS* 


DENISE LAFORGUE-KANTZER 
iboratoire d’Electrolyse du C.N R.S., Bellevue, S. et O., France 


Resume tudie experimentalement, au point de vue de lélectrocapillarite, le comportement 


de mercure pur traversees par des courants alternatifs de basse et de trés basse 


yositif d’etude cinematographique est decrit ainsi que exploitation des films 
rbations mecaniques induites par le courant électrique sont mises en evidence et 
itée. On établit une expression donnant la duree de formation d’une goutte dans 
ynditions d’existence et de stabilite de ce régime. Une influence specifique 


nise en evidence 


udy is made, from the point of veiw of electrocapillarity, of the behaviour 


g currents of low and very low frequency The 


rodes carrying alternatin 
phic study and the analysis of the resulting films are described. The 
nduced by the electric current are brought forth and their or igin is discussed 
ished for the time of formation of a drop under a given current pattern and the 


‘rn are deduced. A specific influence of the anions 


experimentell die Elektrokapillaritatserscheinungen an det 
von niederfrequentem Wechselstrom durchflossen wird, und 
itersuchungsmethode. Man zeigt die durch den Stromfluss 
ngen auf und diskutiert deren Ursachen. Es werden Ausdriicke 
vorgegebenen Bedingungen, sowie fiir die Existenz und 


Auf den spezifischen Einfluss der Anionen im Elektrolyt 


INTRODUCTION 
tte métallique en formation est prise pour electrode, sa polarisation 
le cas général, fonction de la densite de courant et de la nature de 
plus ses dimensions geometriques croissent sans cesse par suite d’un 
ice dont la repartition et le mouvement liquides sont encore mal 
ble électrochimique qui lentoure se trouve ainsi déformée, 
distendue et sans doute partiellement renouvelee. Une theéorie precise nécessiterait 
' 1amique complete du probléme de la formation d’une goutte liquide 
a couche limite. Les remous dans la solution ont déja été étudiés 


experimentalement' et ont permis d’expliquer, au moins partiellement, les maxima 
polarographiques; [écoulement du metal et les mouvements de la goutte ne l’ont pas 
encore été, 4 notre connaissance. Le procédé pratique qui elude ce probleme consiste 
4 faire des mesures a un instant determine de la vie de la goutte, vers la fin, lorsque 
l‘accroissement relatif est le plus faible: on peut alors raisonnablement considérer 
que, pour des conditions expérimentales identiques, les surfaces sont identiques entre 
elles et tout se passe comme si On avait une electrode d’aire constante et renouvelee. 
Dans les conditions de la polarographie classique, cette hypothése est justifiée, la 
vitesse de variation du potentiel appliqué étant de l’ordre de 0,01—-0,0001 V/s.2 Au 
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contraire, en polarographie oscillographique, on atteint facilement des vitesses de 
variation de 200 V/s. Koutecky et Cisek® trouvent que le courant limite de diffusion 
doit, dans ces conditions, subir de ce seul fait une correction de 60 pour cent, sans 


tenir compte des déformations induites 4 la goutte. 


ETUDE D’UNE GOUTTE SOUMISE A UNE POLARISATION 
ALTERNATIVI 
Une goutte est une masse liquide deformable. Ses modes de vibration ont été 
étudiés par Rayleigh*. Dans le cas qui nous occupe, il faudrait modifier son calcul 


(A) 


Generateur 


en tenant compte du fait que la goutte est attachée par son pedoncule a une colonne 
liquide, elle-méme susceptible de vibrer, et est en accroissement constant. Une modi- 
fication quelconque de sa forme au cours d’une vibration modifie la répartition des 
charges, donc le champ dans la cellule electrolytique et, par consequent, la structure de 
la couche double électrochimique. L’impédance de celle-ci s’en trouve modifiée. La 
polarisation mesurée doit donc étre influencée par les vibrations et oscillations mécani- 
ques de la goutte; inversement, une modification de la tension superficielle peut 
induire une déformation qui tendra 4 augmenter ou a diminuer lhétérogénéité de 
répartition des charges et pourra amorcer des vibrations mécaniques. De plus, la durée 
de vie méme de la goutte est modifiee. Il y a donc au total trois phenomeénes harmo- 
niques couplés deux a deux et en interdépendance avec l’oscillation de relaxation des 


trois mémes propriétes. 


(A) ErupeE CINEMATOGRAPHIQUE A GRANDE VITESSI 
Ces prévisions ont été confirmées et précisées en filmant a 450 images/s la forma- 
tion dune goutte de mercure pur polarisée alternativement a l’orifice d’un capillaire de 
verre, et simultanément l’écran d’un oscillographe cathodique montrant la courbe de 
polarisation V(t). 


Dispositif expérimental 

(1) Appareillage. Le schéma général est dérivé de celui, bien connu, d’Heyrovsky 
et Forejt (Fig. 1). La source de tension alternative est un générateur Philips GM 
2307; Voscillographe, un Philips GM 3156/01; la tension continue est fournie par une 
batterie d’accumulateurs; un condensateur empéche le passage du courant continu 
dans le circuit alternatif. L’ensemble du montage est soigneusement blindé et mis a 
la terre. Le montage est réalisé de telle sorte que l’oscillographe convenablement 
shunté donne la forme de la tension E(t) aux bornes de la cellule. On vérifie que cette 


forme est la méme que celle du potentiel de l’électrode a goutte rapporté a celui d’une 
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électrode au calomel. On verifie également que lallure du courant d’électrolyse 
reste sinusoidale. 

La cellule électrolytique est une cuve de verre a faces paralléles dont le couvercle 
de plexiglas est percé des orifices nécessaires au passage du capillaire, des connexions, 
du tube de barbottage d’azote R et du thermométre. L’électrode de référence est 
constituée par le mercure au fond de la cuve. La cuve est posée sur une platine rigour- 
eusement horizontale, de hauteur réglable au moyen d’une crémaillére. Le capillaire 
étalonné est mobile verticalement et horizontalement, au moyen d’un double systeme 
de crémailléres solidaire de celui de la platine. Sa verticalité est vérifi¢e au fil 4 plomb. 
La connexion est située juste au-dessus de l’extrémité supérieure du capillaire dans une 
piece de raccordement qui permet l’interchangeabilité rapide du capillaire. L’ensemble 
est place en cage de Faraday et posé sur une table sans vibration. 

(2) Les solutions. Elles sont préparées a partir de produits “‘purs pour analyse” 
RP et d’eau bidistillée. Elles subissent un barbottage d’azote R préalable avant d’étre 
introduites dans la cuve, elle-méme saturée d’azote; un barbottage trés lent est maintenu 


jusqu’au début de la mesure. La prise de vue est faite au moyen de deux cameras 
synchronisées: l'une (Kokak au 1/450 s filme la goutte: l'autre au 1/24 s, filme l’écran 


de oscilloscope 


Resultats experimentaux 

(1) L’électrolyte support est seul (N H,SO, ou N KCl). On peut legitimement 
considérer qu’aucun ion ne se décharge pour de faibles polarisations, et que le 
phenomene électrocapillaire est a l’etat pur. 

(a) Pour de faibles tensions efficaces aux bornes de la cellule (<< 100 mV) et sans 
tension continue superposée, la croissance de chaque goutte parait réguliére, tant 
dans sa surface que dans sa forme (pour des durées de formation de goutte de 3,5 s et 
une fréquence du courant alternatif de 40 c/s l’accroissement relatif de surface n’est 
néegligeable a 5 pour cent pres que pendant les derniers 8 pour cent de la vie de la 
goutte) soit 11 c seulement du courant alternatif; on atteint une reproductibilité 
de la surface 4 2 pour cent prés pendant 64 c, lorsque la fréquence du courant atteint 
400 c/s, mais la croissance n’est plus réguliére (Fig. 2.2). 

Un examen plus approfondi permet de déceler de faibles variations periodiques de 
la surface de l'image de la goutte.* Les courbes oscillographiques V(r) restent par- 
faitement sinusoidales, mais présentent un déphasage. 

(b) Pour des valeurs de tension efficace plus élevees 100 < V < 500 mV, mais 
encore inferieures a la zone de dégagement gazeux, la forme de la goutte est nettement 
perturbeée (Fig. 3). Deux images consécutives (prises a 0,0022 s d’intervalle) ne sont 
pas superposables, que la fréquence du courant alternatif soit de 40 c/s ou de 400 c/s. 
L’aspect reste semblable taut que le dégagement gazeuse est peu abondant. 

Simultanement la forme de la courbe V(t) s’eloigne d’une sinusoide (Fig. 4}. 

(c) Pour des valeurs encore supérieures de la tension appliquée on observe un jet 


resolu en fines gouttelettes. Les chocs dus aux bulles de gaz dégagé rendent toute 


étude impossible 
(d) Sia la tension alternative est superposée une tension continuede | V(commec’est 


* On ne voit évidemment qu'une projection de la goutte; pour avoir une connaissance plus 
approchée de son mouvement, il faudrait connaitre la projection sur un plan perpendiculaire 





FiG. 3. Goutte de mercure juste avant son 
détachement. Solution N H.SO,; | 500 
mV; N 40 c/s. On apergoit sur la gauche 
du capillaire une bulle gazeuse. Les trois 
images consecutives sont nettement distinctes 


Remarquer, en particulier, l’angle de raccorde- 


ment et la dissymétrie de la goutte: “‘fluxion” 


vers la gauche en 1, vers la droite en 2. 


J 


Fic. 4. Oscillogramme correspondant 


a la chute de la goutte de la Fig. 3 
La discontinuité est nette, et met en 
évidence l’effet redresseur qui augmente 
au cours de la vie de la goutte. Le 
déplacement du point d’inflexion corre- 
spond au déplacement du maximum 


electrocapillaire. 





Fics. 5 et 6. Goutte de mercure juste avant son détachement et oscillogramme 
correspondant 


Solution N KCI I 1000 350mV AN 200 c's 


Pas de dégagement gazeux apparent. Sinusoide a faire déformée. Angle de raccorde- 


ment beaucoup plus grand que dans la Fig. 3 





Fics. 7 et 8. Goutte de mercure dans N H,SO,, 0,001 N CdSO,. | 734 100 m\ 


L’oscillogramme est normal. 8, correspond au détachement de la goutte. 
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le cas en polarographie oscillographique) la forme de la goutte est réguliére, mais elle 
oscille autour de sa position d’équilibre et sa chute est accélérée. 

Simultanément la sinusoide est déformée. (Figs. 5 et 6) 

(2) En présence de dépolarisant (ion Cd**). La goutte présente une forme réguli¢re. 


La période est bien constante. La sinusoide est déformée (Figs. 7 et 8). 


4 


200 


Nombre d'images 


Interpre tation des resultats 

Plusieurs faits essentiels se dégagent de cette etude qualitative: 

(1) Les déformations de la courbe oscillographique V(t) peuvent provenir 

soit d°une variation d’impédance imputable a la couche double électrochimique 

seule (due entre autres causes a la décharge spécifique d’un ion), soit des vibrations 

de la goutte, elles-mémes imputables a la répartition des charges 4 la surface de 
la goutte, aussi bien qu’a des causes mécaniques. 
Il est donc essentiel de savoir distinguer ces deux modes de perturbation pour l’inter- 
pretation des oscillogrammes. 

(2) L’examen des oscillogrammes obtenus en courant alternatif seul montre que la 
partie anodique de la courbe est toujours extrémement réduite: tout se passe comme si 
la cellule électrolytique était un redresseur de courant. Certains des raisonnements 
applicables aux semi-conducteurs sont donc valables ici. 

(3) Au cours d’une polarisation en courant rapidement variable, le régime de 
formation des gouttes peut se trouver largement modifie. 

(4) Enfin, la présence d’un cation capable de se décharger, stabilise apparemment 
la goutte qui vibre moins qu’en électrolyte support seul. Dans ce dernier cas, les 
ions sont attirés sur la goutte alternativement selon leur signe, sans se décharger en 


général; la polarisation est due a la concentration et a la diffusion seules. On imagine 
que la couche double est le sige de remous continuels qui modifient la répartition des 
charges et causent a la fois, mécaniquement, une action de surface, et électriquement 


une modification de la tension, qui induisent des vibrations de la goutte. 
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Au contraire si un cation est susceptible de se decharger, l’electrode est le siege d’un 
processus rey ersible 


H,,M=M H, “(—2e7) 


Le potentiel est mieux déterminé, ainsi que la tension interfaciale: on congoit qu’on 


puisse Observer une stabilité apparente de la goutte. 


(B) Relation entre la forme de la goutte et loscillogramme V(t) dans le cas d’un 
electrolyte support seul et d’une tension appliquée de fréquence basse: Tracé d’une 
y 


ourbe électrocapillaire parcourue en 0,0022 s 


Si la fréquence de la tension appliquée est par exemple de 40 c/s un cycle du courant 


alternatif correspond a environ I1 images du film de la goutte: on peut alors etablir 
une relation univoque entre chacune de ces 11 images et un point de la courbe V(f). 


L’equation d’une goutte pendante (Fig. 9) peut s’écrire 


I sin g py 
= . >] A 
(R/b) (x/b) b 


avec R rayon de courbure au point courant A de la surface 
angle de la tangente en A avec lhorizontale 
et y coordonneées de A dans un plan vertical contenant l’axe de la goutte 
‘gp/o p densite du liquide de la goutte 
o tension interfaciale 
g acceleration de la pesanteur 
b rayon de courbure en 0 
De l’etude geometrique de chaque image du film, on peut donc deduire la tension 
interfaciale instantaneée. 


Plus simplement, on peut en premiere approximation utiliser la formule simplifiée 


| 
7) 


applicable en 0 
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ou 5, et b, sont les deux rayons de courbure principaux en 0 et les assimiler entre eux a 
la valeur r qu’on lit sur la projection. Dans cette approximation o = Krz et la courbe 
a(t) (Fig. 10) peut étre construite avec 11 points pour chaque cycle de courant alter- 
natif. On observe que pour toutes les gouttes correspondant aux mémes conditions 
expérimentales les courbes sont reproductibles. Au cours de la vie d’une méme 
goutte lorsque la tension aux bornes est de 500 mV, la courbe est grossiérement pério- 
dique: les motifs successifs sont analogues, sans étre identiques. Par confrontation 
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avec l’oscillogramme, on trace a/V (Fig. 11). La coincidence exacte a choisir entre les 
phases est imposée d’une part par la comparaison des “top” enregistrés sur les 2 films, 
d’autre part par la condition que la courbe o/V soit reproductible dans le sens ano- 
dique et cathodique.* 
* Si on assimile la courbe électrocapillaire 4 une parabole, on peut écrire 0; Oo K,(E — E,,) 
KE — E,,)*, E, étant le potentiel du maximum €électrocapillaire et E = V — Z/, sin (wt — @), 
ZI, sin (wt — @~) étant la chute ohmique 4 travers la cellule. En premiere approximation on peut 
supposer E = Ey sin (wt — ¢); la courbe o(f) est alors une fonction périodique: ses extremums 
sont donnés par 
do dE . 
— i—_ 2KAE 
dt dt 
c’est a dire: 
dE 
_— 0; cos (wt —) 
dt 
‘ . ‘ i . . : E,, K, 
K, 2KAE E,,,); Ey sin (wt Py) a — 3c arc sin [| — — (2) 
‘ Ey 2K,E, 
L’allure de la courbe est bien celle trouvée pour o(t). De plus, de la courbe expérimentale on peut 


déduire les paramétres K, et Kg. 
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Cette courbe présente un maximum qui se déplace lentement au cours de la vie de 
la goutte; le potentiel de ce maximum est précisément celui du point d’inflexion 
observé sur la courbe V/t. Sur l’oscillogramme, il est visible que ce point d’inflexion se 
déplace vers les potentiels positifs lorsque la goutte grossit; lorsque la goutte se 
détache, le potentiel subit une brusque discontinuite. 

S’agit-il réellement d’un déplacement du maximum électrocapillaire lorsque la 


aire est décrite tres vite, et au fur et 4 mesure du garnissage de la 


>? Remarquons que si v, est le potentiel de l’electrode a goutte, v, le potentiel de 


le de référence, (que l’on verifie étre stable) 
| t Zi, sin (mt ) 


representant la chute ohmique dans la solution. Dans les conditions 


mn verifie, que a la precision des mesures, lintensite reste sinusoidale et 
la variation d’impédance Z due a l’accroissement de la goutte ne parait pas 
inte a elle seule pour expliquer ce déplacement. C'est impedance de la couche 


tr m1 


Si l'on admet comme vrai qu'un point d’inflexion sur la courbe V/t signifie que le 
maximum électrocapillaire est atteint, le seul aspect de loscillogramme renseigne sur 


t le déplacement éventuel de ce maximum, donc sur l’état du garnissage 


Voscillogramme i/V ne montrant aucun dephasage (¢ Q), 

sin wt change de signe en méme temps que la tension appliquée 

une résistance pure: la dissymetrie de la courbe ne provient pas 

hute ohmique, le syste me se comporte bien comme un redresseur 
impartait 

Remarque. On peut déduire de la courbe o( V) les derivees premiere et seconde: on 

sait que la dérivée par rapport au potentiel de la tension interfaciale a les dimensions 

d’une quantité de charge superficielle: nulle au maximum electrocapillaire, la charge 

superficielle présente une valeur maximale pour un certain potentiel positif. Quant a 

la dérivée seconde, elle présente le minimum souvent signalé pour la capacité au 

voisinage du zéro électrocapillaire. Il faut toutefois remarquer que ces dérivées sont 

calculées a partir d’un trace comportant lui-méme une erreur, et non mesurées. 

D’autre part, la signification physique des dérivées premiére et seconde de la tension 


interfaciale reste subordonnée aux hypotheses de nullité des potentiels chimiques.® 


(C) Etude experimentale de la durée de formation + d'une goutte 
Dispositif experime ntal 
(1) Le montage. Il est analogue a celui qui a été deécrit dans la premiere partie; 
toutefois, le générateur Philips a, dans les études aux trés basses fréquences, été 
remplacé par un générateur C.R.C. (TBF GB 64) permettant de descendre a des 


fréquences de 0,005 c/s et Poscillographe Philips par un oscillographe a double faisceau 


(Nagard DT 103), permettant de suivre simultanément la tension et le courant. Au 


cours de cette série d’expériences, la goutte n’a pas été filmée. Plusieurs capillaires 
différents ont été utilisés. 

(2) Les solutions. A priori, on pouvait craindre que des phenomeénes tels que le 
déplacement apparent du maximum €électrocapillaire soient causés par des impuretés 
minérales ou organiques, ou par de l’oxygene résiduaire. C’est pourquoi les solutions 
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ont été préparées sous azote R, a partir d’eau distillée, permutée, puis bidistillée a 
nouveau en atmosphere d’azote, et de produits Merk pour toxicologie. Elles sont 
conservees sous azote en vases de polythéne et utilisées aussi fraiches que possible. 
Aucun des phénoménes observes dans le film ne s’est trouvé modifié. Les solutions 
utilisées étaient H,SO,, N et 0-001 N; HNO, N et 0,001 NV; H.PO,, N et 0,001 N; 
HCIO,, N et 0,001 N; H,SO,, N, CdSO,, 0,001 N. 


Resultats 

Ils sont qualitativement les mémes en courant sinusoidal, carré ou triangulaire, et 
quel que soit le capillaire utilisé pour un électrolyte donnée. 

ler Cas—La période T de la tension appliquée est grande par rapport a la durée de 
formation rt de la goutte sans courant (20 s T < 200s; + = 3,6s). Ladurée de forma- 
tion de la goutte est alors indépendante de la frequence, mais depend de la tension. On 








Fic. 12 r/t Analogue a une courbe electrocapillaire, construite point par point. 


peut tracer une “courbe électrocapillaire” en portant s—assimilé 4 o—en fonction du 
potentiel pendant chaque alternance du courant sinusoidal ou triangulaire (Fig. 12). 
La courbe est bien reproductible dans la région ot la goutte est cathode; elle ne l’est 
plus dans la zone anodique (variation irréguli¢re de 4s a 1,8 s pour une tension anodique 
de 125 mV). En courant carré, on definit deux durées de formation, lune en phase 
anodique, l'autre en phase cathodique. II est intéressant, 4 ce propos, de remarquer 
que la durée cathodique est plus grande que la durée anodique. Le résultat est le méme, 
que l’on détermine cette phase par la mesure de la difference de potentiel entre la 
goutte et le mercure tombe ou que l’on mesure au moyen d’un potentiométre ou d’un 
voltmétre électronique le potentiel de la goutte par rapport a une électrode au calomel 
sature. 

2° cas—La période T est du méme ordre de grandeur que la durée de formation des 
gouttes, ou plus courte. La Fig. 13 montre, pour une méme solution et dans un large 
domaine de périodes du courant, un réseau de courbes obtenues pour diverses polari- 
sations de la goutte. Les valeurs portées en millivolts sont celles de la ddp maximale 


entre la goutte et la grande électrode. Toutes les courbes t = f(T) sont analogues: 


les durées de formation des gouttes présentent une discontinuité d’autant plus grande 
que la différence de potentiel est plus élevée. Les minima de durée de formation se 
placent sensiblement sur une droite qui sépare deux zones sur le plan. Pour une 
fréquence de courant suffisamment basse et constante, ou dans un domaine de tension 
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suffisamment restreint pour qu’on ne rencontre pas la “faille’, la loi t = f(v) est 
régulierement decroissante. 

Si, au contraire, on rencontre la région de discontinuité, il se produit une brusque 
diminution de la durée de vie de la goutte et, donc, de sa grosseur, de sa charge totale, 


. 











Fic. 13. Reseaux de courbes: durée de vie de la goutte/periode du courant alternatif 
appliqué, pour differentes valeurs de la tension alternative. 
(a) 0,001 N H,SO,: une seule discontinuité dans le domaine de fréquence 5-100 c/s 


(b) 0.001 N HNO deux discontinuités dans le domaine de fréquence 5-100 c/s 
| 


de son impédance finale, etc. .. Normalement, on atteint alors un deuxiéme régime 
plus rapide, mais avec une loi de variation analogue a la premiére. Cependant, 


par suite de l’instabilité de ce domaine, un retur au premiér régime peut se 


produire (par exemple pour une trés faible variation de fréquence) de tels résultats ont 


été effectivement obtenus (Fig. 14); on constate, dans ce cas une grande instabilité et 
la valeur de la “tension limite” a partir de laquelle 7 croit brusquement est trés sensible 
aux variations accidentelles de impedance. 

Dans le domaine des basses fréquences, on a pu déceler plusieurs discontinuités 
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successives, donc plusieurs régimes possibles. Le phénoméne est particuli¢rement 
frappant dans le cas de valeurs trés voisines pour T et r. 

Jusqu’a présent, seul le domaine des trés basses fréquences a été exploré. On peut 
toutefois penser que le phénoméne reste identique en basse et moyenne fréquences, ce 
qui explique les variations de durée de goutte parfois incompréhensibles a priori dans 
certaines mesures de polarographie oscillographique: une trés faible variation acci- 


dentelle de fréquence du courant alternatif ou de la tension peut suffire 4 “décrocher” 


| 


| 


Fic. 14. Réseau de courbes: durée de vie de la goutte/tension 
appliquée, pour diverses valeurs de la frequence 

d’un domaine dans l'autre. Toutefois, si l’on a la précaution d’opérer dans un domaine 
de tension suffisamment faible et a des fréquences trés grandes par rapport a la vie 
normale de la goutte, ce phénoméne ne doit pas étre trés génant. 
Influence de la nature de l’electrolyte 

Le phenomeéne a été étudié sur quatre oxacides connus pour étre capillairement 
inactifs (sulfurique, nitrique, perchlorique et phosphorique normaux et millinormaux), 
tout restant identique par ailleurs. Si le phénoméne est purement lié aux caractéris- 
tiques électriques et mécaniques il doit rester identique dans les huit cas a la différence 
prés de la tension interfaciale statique et de la conductibilité. Si, d’autre part, Pion H 


est responsable, ou une impureté de l’eau, le phénoméne doit encore rester identique a 


lui-méme (tous les acides étant forts). Si, au contraire, la nature de l’anion intervient, 
on doit observer des différences: c’est ce qui se produit. 

Le phénoméne pour un acide donné est plus net pour la solution normale que pour 
la solution millinormale (Fig. 15). Simultanément la courbe V/t, déformée dans le cas 
des solutions normales d’acides sulfurique et nitrique ne l’est pratiquement pas en solu- 
tion diluée, elle ne présente aucune déformation, méme en concentration normale, dans 
le cas des acides phosphorique et perchlorique. 

Non seulement l’existence des “‘failles” est caractéristique de lion, mais leur 
position aussi. 

Une étude plus théorique va permettre de montrer une voie d’exploitation de ce 
phenomene. 

Il. INTERPRETATION THEORIQUI 
(1) Durée de formation dune goutte liquide a 'extrémité d’un tube capillaire vertical 

Si p est le poids d’une goutte d’un liquide de tension superficielle o formée a la base 
d’un capillaire vertical de rayon intérieur R, Brown et MacCormick (’) ont montré que 
l’expression de p peut s’écrire 


p= Rof(R/a) avec a=a/gp (1) 
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La valeur de l’expression f( R/a) est bien déeterminée pour un liquide donne; de plus, 
le rapport p/p’ du poids de la goutte détachée au poids de la goutte pendante ne 
dépend aussi que du rapport R/a. On peut ainsi énoncer une généralisation de la loi de 
rate: le poids d’une goutte qui se detache est proportionnel a la tension superficielle 
et au rayon du capillaire, le coefficient de proportionnalité étant bien détermine. 
D’autre part le poids de la goutte formée en un temps 7 est p mr Si le débit du 




















Fic. 15. 


liquide dans le tube est m. Tant que le régime d’écoulement est laminaire, l’expression 
de ce débit est fonction de la perte de charge dans le tube ™, de la viscosité du liquide » 


de sa densité p et du rayon du capillaire R. 


K ne dépend que du capillaire et du liquide et peut étre explicité complétement: on 
peut également expliciter la perte de charge: @ = 1//[p — (2a/r)] dans le cas ou les 
seules forces verticales sont la pesanteur et la tension superficielle, et pour une goutte 
supposée sphérique, de rayon r, et un capillaire de longueur /: 

Oo 


K emernentoeenememnts (a) 
Pp (Za/T) 


a'/3q(g)'/3 


3R\Us3 
ve 


Pp 4/3 mr? p donc 


Kag(o) 
20 [(3R 4p)! 3g 3(a)! 3] 





Koq(o) 
P koq 2 3(g)! 3 
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Pour une goutte “ideale”, c’est 4 dire qui se détache sans pédoncule, ¢ est constant 


la goutte suit la loi de Tate et + est de la forme 
(2) 


Pour un liquide et un capillaire donnés dans un milieu donné, la durée de formation 
de la goutte varie en raison inverse de la pression du liquide qui s’écoule au-dessus de 
l’orifice du capillaire et tend vers linfini aux faibles pressions; ce résultat est bien 
conforme a l’expérience. * 

La relation precedente a été établie lorsque les seules forces verticales sont la 
pesanteur et la tension superficielle. En polarographie classique, on peut admettre en 
premiere approximation que, a chaque instant, le potentiel est sensiblement constant, 
la tension superficielle bien déterminée et on admet généralement que son expression 


est de la forme 
KE ms 


Jans l’expression de la duree de formation d’une goutte de rayon r on peut 
remplacer o par cette valeur et trouver le temps nécessaire a la formation d’une goutte 
de rayon r portee a un potentiel V. 

On peut, en deuxieme approximation, considérer que le systeme double couche- 
solution est analogue a un condensateur avec une faible fuite. La goutte est alors un 
conducteur de potentiel V,, de capacite C,; la face externe de la double couche 
électrochimique, un conducteur de potentiel V, de capacite C,; et Cj, est leur coeffi- 
cient d’influence mutuelle. L’énergie électrostatique entre ces deux conducteurs est 


exprimeée par la relation: 


et la pression F qui s’exerce sur la goutte de volume v par: 


i. oe 
V,- 7 


1 


ow 1/(aC, 


Ov 2\ dv Ov * ev 


C’est ce terme qu'il fadrait introduire dans l’expression de la perte de charge 
hydrodynamique @ 
- ac, 
| I em 
Ot 
La mesure du potentiel de l’électrode donne en réalité sensiblement V, ¥o= V 
(a la chute ohmique prés). Si l’influence électrostatique des conducteurs était totale, 
les coefficients d’influence seraient tels que C, = Cj, quelles que soient les dimen- 
sions de la goutte et la capacité du diélectrique (ici la couche double). Si de plus la 
ees ’ : 0c 0C/or 
goutte est assimilée a une sphere C ret— —— = - 
. v or/ov 4rr° 
* Des expressions | et 2 on déduit que la méthode de détermination de la tension superficielle 


par pesée des gouttes est supérieure a celle par mesure du temps de formation de la goutte.* 
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On pourrait donc mettre l’expression de @ sous la forme 


If 2 
p+ hve] 
i 


| 
L » r 


l6rr 


On deéfinirait bien ainsi une tension interfaciale équivalente, fonction du potentiel 
de la goutte par rapport a la solution, selon une loi parabolique pour un rayon de 
goutte donné; le paramétre de la parabole varierait avec le rayon, mais la valeur du 
potentiel du maximum resterait inchangée. En réalité, influence n’est pas totale et 
il n’y a pas égalité des coefficients; il n’y a aucune raison pour que la valeur relative 
reste la méme lorsque la goutte grossit. Le déplacement apparent peut aisément étre 
interprété de cette fagon. De plus, si on considére qu’en réalité “‘’armature” V, n’est 
pas une surface chargée mais une atmosphére admettant une répartition volumique, on 
peut montrer que la correction est fonction du rayon de la goutte et de l’epaisseur de la 
double couche, méme dans l’hypothése grossiére ot cette répartition serait rigide; 
dans cette derniére approximation, au maximum électrocapillaire les potentiels 
absolus (le potentiel 0 étant le potentiel a P’infini) seraient liés par 

y,( 1 — 2Ca2/ee 
, 2 0C,/dv 

Il revient pratiquement au méme de considérer que la goutte est soumise a une 
tension superficielle constante de cohésion et a des forces électriques, ou que la tension 
“équivalente’’ due a la cohésion des ions avec leurs charges est une fonction de la 


différence de potentiel métal/solution de la forme classique 
f(r, eh . 2(r, e)} 
mais a condition que les coefficients soient des fonctions de r et e. 


Variation de la durée de formation d'une goutte en fonction du potentiel V 

L’expression trouvée pour 7 ne dépend du potentiel que par la tension superficielle 
(qu'il faut prendre au numérateur comme au dénominateur égale 4 la tension équiva- 
lente). 

(1) La variation de 7 pour les diverses valeurs fixes de potentiel est donnée par 


dr/d} 


dr 
do cr 
Le mercure ne mouille pas le verre, la goutte se détache pratiquement sans pédon- 
cule et on peut légitimement supposer que la fonction @ reste constante et voisine de 
|? 
dr Pg (k/3)a?/3p?/3 


da (P — ko®/3y-1/3)2 
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Lorsque la pression de mercure n’est pas trés faible, cette expression est positive et 
7 varie dans le méme sens que a; c'est bien ce que l’expérience a montré. 


(2) La goutte est soumise a une variation rapide de potentiel 


D’apres Brown et MacCormick’ le poids d’une goutte pendante est parfaitement 
déterminé pour un liquide donné et un capillaire donné; le facteur correctif ne dépend 
que du rapport Rg p/o, on en déduit que la durée de formation est, elle aussi, bien 
déterminée. Ce raisonnement néglige le fait que la goutte est susceptible de vibration 
et que sa stabilite dépend de sa taille. 

Lorsque la goutte est soumise a une variation continue du potentiel, pour chaque 
valeur du potentiel il existe une valeur déterminée de la tension superficielle et de la 
durée de formation de la goutte. Lorsqu’on approche de la valeur critique 7 on peut 
se demander si les durées individuelles des gouttes vont se trouver réparties autour 
d’une valeur correspondant a une tension superficielle moyenne, ou si elles vont étre 
égales entre elles. Dans l’approximation précédente, ot l’on néglige les vibrations, on 
peut chercher la stabilité de 7 lorsque la tension interfaciale varie. Formons dr/dt 
dr/do x do/dt. 

Comme précédemment, 7 varie dans le méme sens que o: lorsque le temps écoulé 
depuis la naissance de la goutte est ¢gal au minimum compatible pour 7 une faible 
variation de o tend a augmenter la durée de vie compatible, donc la goutte ne se 
détache pas; au contraire, au voisinage d’un maximum, toute modification de la 


tension superficielle tendra 4 diminuer la durée de vie de la goutte et entrainera sa chue; 
la goutte se détache donc lorsque z(t) est maximum. Les valeurs qui annulent dr/df 


sont celles qui annulent do/dt, c’est a dire le maximum électrocapillaire sil est atteint, 
ou les extremums de V(t), maximum ou minimum selon que l’on se trouve sur la 
branche anodique ou cathodique de la courbe électrocapillaire. 

On peut donc énoncer en régle générale: une goutte de mercure soumise a un 
courant alternatif de fréquence N se détache du capillaire soit pour un extremum de la 
tension appliquée si le potentiel de la goutte ne passe pas par le maximum €lectro- 
capillaire, soit pour la valeur de la tension appliquée qui porte la goutte a ce potentiel ; 
de l’allure de l’oscillogramme au moment du détachement, il est possible de déduire si 
le maximum est ou non atteint, et de connaitre sa valeur si l'appareil est étalonné; 
on peut suivre ses déplacements en fonction de modifications chimiques ou électro- 
chimiques en cours d’expérience. 


Influence de la période du courant alternatif 

Si on explicite la valeur du potentiel pris par la goutte, on peut déceler de petites 
variations sur 7 en fonction de la période du courant, mais elles ne peuvent en rien 
expliquer les brusques changements de régime observes. 

L’étude de la stabilité de la goutte pendante n’a pas été faite complétement. Un 
certain nombre de vibrations fondamentales sont possibles qui dépendent du rayon de 
la goutte. Lorsque la période du courant est multiple de l'une de ces périodes propres, 
le couplage entre les énergies électrique et mécanique peut créer une instabilité et la 
goutte peut se mettre 4 vibrer sur un mode fondamental de période plus faible jusqu’a 
ce que, de nouveau, pour un age donné de la goutte, on retrouve une zone d’instabilité. 

Rayleigh* a étudié les petits mouvements de la goutte isolée dans l’espace, la 
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position du centre de gravite restant fixe: les périodes fondamentales sont données par 


I 
2 


pr~ 


VN \nl(n 1 (7 2)a 


ur une goutte de 18 mg (m = 2,75 mg/s et t = 6,53), la fréquence la plus basse 
135 c/s. Dans l'étude expérimentale, on a effectivement trouve des fréquences 

> cet ordre, mais les fréequences plus basses ne peuvent étre interprétées par 
vibration. Le calcul de la fréquence d’oscillation pendulaire dans un plan 

pour la méme goutte une fréquence de 22c/s—ce qui est l’ordre 


nner if 
biti clit 


VO. 


Les discontinuites observées peuvent donc servir a établir le 


fréquences propres d’une electrode et leur variation en fonction de la ten- 


“y ™ PP Llanty . 
de la nature de l’électrolyte. 


CONCLUSION 
a grande vitesse du comportement electrique et mecanique des electrodes a 
vet de revenir sur la notion d’electrocapillarite. Non seulement on déter- 
; clairement les limites de precision et de validité des experiences classiques de 
raphie, mais on approche le phenoméne lui-méme. On explique le maximum 


en termes delectrostatique directement lies a la repartition des 


On montre le couplage entre les énergies mécanique et électrique en 
Ces phenomenes clairement connus, on peut étudier laction 


harge ou d adsorption des ions. 


it a considerer ces fréquences comme des fréquences de résonance 


! lc.f. ¢ R {cad. Sci Paris 250 821 et 


age resonateul ( 
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PORENDIMENSIONEN UND OBERFLACHEN- 
KAPAZITAT VON BRAUNSTEIN 


J. EULER 
Zentral-Laboratorium der Accumulatorenfabrik AG, Frankfurt am Main 
Bundesrepublik Deutschland 


Herrn Professor Valentiner zum 85 Geburtstag am 30 April 1961 gewidmet 


Zusammenfassung—Die BET-Oberflache von Batteriebraunsteinen liegt zwischen 5 und 100 m*/g, 
wahrend die elektrisch wirksame Flache wesentlich kleiner zu sein scheint. In der vorliegenden 
Arbeit werden unter idealisierten Voraussetzungen Abschatzungen tiber die Anzahl und die 
Abmessungen der Poren gewonnen. Man erhalt Porendurchmesser von 23 bis 200A; in jedem 
Korn sind 10°-10° Poren zu erwarten. Messungen der Oberflachenkapazitat und der Polarisation 
an polierten, massiven Stiicken von elektrolytisch hergestelltem Braunstein ergeben Werte von 
10-° S/cm? bei einer Polarisation von 22 mV fiir die Polarisationsleitfahigkeit und 25 ~F/cm? fir die 
Kapazitat. Beide Werte sind auf die Flache der elektrisch beteiligten Oberflache bezogen. Daraus 
ergeben sich elektrische Modellvorstellungen, die verstehen lassen, warum haufig nur ein geringer 
Teil der BET-Oberflache an den elektrischen Vorgangen selbst beteiligt ist. Diese Modelle zeigen 
zugleich, dass die Riickbildung von Polarisationsspannungen mit relativ langen Zeitkonstanten 
erfolgen muss. Messungen dieser Zeitkonstanten ergeben etwa 1,6 sec. gegeniiber einer Abschatzung 
von 2,5 sec. Ausserdem ist noch ein langsames Abklingen nachzuweisen, dessen Zeitkonstante 
100—150 sec. ist 

Fiir die Untersuchung der Elektrodenkinetik mit Hilfe von Impedanzmessungen sind drei 
Grenzfrequenzen wesentlich. Eine davon, die durch die Ausdehnung der Konzentrationswelle 
in den Spalten zwischen den K6rnern gegeben ist, haben wir schon friiher angewendet. Aus der 
vorliegenden Arbeit ergeben sich zwei neue Grenzfrequenzen, unterhalb bzw. oberhalb deren die 
ganze BET-Oberflache bzw. lediglich die geometrische Oberflache der KGrner elektrisch mitarbeitet 
In vielen Fallen sind die Poren in den K6rnern so eng, dass keine Ionen eindringen k6nnen. Auch in 


diesem Fall arbeitet nur die geometrische Oberflache. 


Abstract—The BET area of battery manganese dioxide lies between 5 and 10 m?*/g, while the electri- 
cally active area appears to be definitely smaller. In the present paper some idealized assumptions 
are shown to lead to certain conclusions concerning the number and the dimensions of the pores 
Pore diameters of 23 to 200 A are obtained; in a single grain 10° to 10’ pores are to be expected 
Measurements of the surface capacity and of the polarization of polished, massive pieces of electro- 


lytically prepared manganese dioxide yield values of 10-° S/cm? at a polarization of 22 mV for the 


polarization conductance and of 25 «F/cm? for the capacity. Both values are referred to the area 


of the electrically active surface. On this basis electric models can be set up which make it possible 
to explain why it frequently happens that only a small portion of the BET area participates in the 
electric phenomena. These models show also that the re-establishment of polarization tensions 
must occur with relatively long time constants. Measurements of these time constants gave 1-6 sec in 
contrast with a prediction of 2:5 sec. Moreover, a slow decay with a time constant of 100 to 150 sec 
remains to be explained. 

In the investigation of the electrode/kinetics by means of impedance measurements there are 
three significant limiting frequencies. A first one, which corresponds to the expansion of the concen- 
tration wave in the fission between the grains, has already been examined. In the present work there 
appear two new limiting frequencies below or above which, respectively, the whole BET area or 
only the geometric area of the grains is electrically active. In many cases the pores of the grains are 
so narrow that no ions can penetrate them. In this case also only the geometric area is effective. 

* Manuskript eingegangen am 13 Mai 1960. 
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L’aire BET des pyrolusites de batteries se situe entre 5 et 10 m*/g, tandis que l'aire électrique- 


Resume 
Dans le present travail certaines hypotheses idéal- 


nent active semble étre sensiblement plus faible 
sées nous conduisent a certaines conclusions concernant le nombre et les dimensions des pores 
’n obtient des diamétres de pores de 23 4 200 A; un grain contient de 10° a 10° pores. Les mesures 
acité de surface et de polarisation sur des échantillons massifs polis de pyrolusite prépareés 


S/cm* a une polarisation de 22 m\ pour la conductance 


cap 


trolytiquement donnent des valeurs de 10 
‘F/cm? pour la capacité. Ces deux valeurs sont rapportées a l’aire de la 


surface électriquement active. Sur cette base on peut construire des modeles électriques pouvant 


expliquer pourquoi il arrive fréquemment que seulement une petite portion de aire BET participe 
iux phénoménes électriques. Ces modeles montrent aussi que le rétablissement des tensions de 
lieu avec des constantes de temps relativement longues. Les mesures de ces 


risation d t avol 
tantes de temps donnent 1,6sec en contraste avec une prédiction de 2,5sec. En outre, une décrois- 


*nte avec une constante de temps de 100 a 150 sec reste a etre expliquées 
étude de la cinétique d’électrode par le moyen de mesures d‘impédance 


qui concerne 


trois fréquences limites. Une premiere, correspondant a la dilatation de l’ondre 
Dans le présent travail 


siderer 

ion dans les fissures entre les grains, a déja été examinée 
Maraissent deux nouvelles fréquences limites au-dessous on au-dessus desquelles, respectivement, 
Dans beaucoup 


apy 


‘aire BET totale ou seulement l’aire geometrique des grains est électriquement active 


grains sont si étroites que les ions ne peuvent y penetret Dans ce cas également 


t seule effective 


A. AUFGABENSTELLUNG 


Dit vorliegende Arbeit verfolgt den Zweck, aus zuganglichen makroskopischen 


Daten, z.B. dem Porenvolumen, der BET-Oberfliche, dem Porendurchmesser und 
der Korngrésse, Aussagen Uber Anzahl und Grosse der Poren in Braunsteinkérnern 
zu gewinnen. Daran anschliessend werden unter Ausnutzung von Polarisations- 
und Impedanzmessungen elektrische Vorstellungen gebildet, die den Unterschied 
zwischen der elektrisch beteiligten und der BET-Oberflache erklaren. Schliesslich 
werden die neuen Ergebnisse herangezogen, um eigene, altere Impedanzmessungen 
bestimmte Anomalien aufzuklaren, die z.B. bei den kaukasischen 


zu deuten und 


nsteinen bestanden. 


B. ABSCHATZUNG DER PORENRADIEN 


voraus, dass die Kornverteilung des Braunsteins durch einen mittleren 
k ausreichend charakterisiert ist und dass die K6rner annihernd 


hmesse! 


die Form einer Kugel haben, vergleiche hierzu die Elektronenaufnahmen zweier 


Abb. | und 2. Weiter setzen wir voraus, dass die Poren die Form 


Braunsteine in 
Tiefe ZL wir willkiirlich zu 60 bis 80 Prozent des Korn- 


eines Zylinders haben, dessen 


Alle Poren sollen gleiche Abmessungen haben. Die hier 


durchmessers ansetzen 
als K6rner bezeichneten Makroteilchen sind aus kleineren Mikrokristalliten zusam- 
mengesetzt. Aus elektronenmikroskopischen Aufnahmen und aus der Saugfahigkeit 
massiver Braunsteinstiicke muss man zweifellos schliessen, dass die K6rner porés 


sind und die Zufuhr von lonen ins Innere gestatten. Das ist auch schon deshalb 


notwendig, weil tatsachlich mehr als nur eine diinne Aussenhaut der K6rner elektro- 
chemisch ausgenutzt werden kann. Das relative Porenvolumen verschiedener 
gemahlener Braunsteine lasst sich auf 15 bis 30 Prozent schitzen. 
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Abs. |. Elektronenmikroskopisches Bild, Abdruck von kaukasischem Naturbraunstein. 
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App. 2. Elektronenmikroskopisches Bild, Abdruck des chemisch gefallten 


Kunstbraunsteines Galvanodurit F 48 








Porendimensionen und Oberflachenkapazitat von Braunstein 


Aus der BET-Oberflache b(cm?/g) erhalt man sofort den Porendurchmesser d: 


worin a das relative Porenvolumen und 0,, die Pyknometerdichte sind. Die Anzahl 
n aller Poren erhalt man entweder aus der BET-Oberflache 4 oder aus dem relativen 
Porenvolumen a, die mit Dichte 6: Korndurchmesser k und Porentiefe L kombiniert 


werden: 


bzw. i 


In der letzteren Gleichung ist die geometrische Kornoberflache gegen die BET-Ober- 
flache vernachlissigt. 

In dieser Arbeit wurden vier verschiedene Braunsteinpulver untersucht, deren 
Eigenschaften in Tabelle | zusammengestellt sind. Aus den in Tabelle | zusammenge- 
stellten Kenngréssen der Braunsteine errechnen sich die in Tabelle 2 angegebenen 
Werte fiir den mittleren Porendurchmesser d und die Anzahl n der Poren in jedem 
Korn. Zur Berechnung sind die willkiirlich festgesetzten Porentiefen L benutzt 
worden. Tabelle 2 enthalt zum Vergleich noch einmal die mittleren Korndurchmesser 
aus Tabelle 1. 

Man erkennt aus Tabelle 2, dass die Poren in den KGrnern sehr eng sein miissen, 
selbst bei dem kaukasischen Braunstein* hat man nicht mehr als 200 A zu erwarten. 
Bei den drei anderen Braunsteinen sind die Poren so eng, dass die Doppelschichten 
sich von beiden Seiten praktisch beriihren. Wir diirfen also vermuten, dass die lonen 
nur schlecht in diese engen Poren eindringen kénnen und dass sich stark erhdhte 
elektrolytische Widerstinde ergeben, die noch dazu zum grésseren Teil innerhalb 
der Doppelschicht liegen und deshalb von der Doppelschichtkapazitaét tberbriickt 


sein diirften. 


Il. Rechteck ige Poren 


Die oben angestellten Uberlegungen gelten zuniachst nur fiir zylindrische Poren. 
Wir wollen sie auf rechteckige Querschnitte tibertragen. 

Sind die Seiten des rechteckigen Querschnittes p und g und stehen sie im Ver- 
haltnis 2 P/q 1, so ist nur die kleinere Seite, g, fiir die Méglichkeit entscheidend, 


ob Ionen eindringen kénnen. Wir stellen die Formeln fiir zylindrische und rechteckige 


* Bei den kaukasischen Braunsteinen liegen insofern noch besondere Verhaltnisse vor, als sie 
neben einem grésseren Anteil relativ grober K6rner noch einen beachtlichen Rest von 10 bis 20 
Prozent sehr feinen Teilchen haben. Derartige Verteilungen lassen sich nur schwer durch einen 
einheitlichen Radius charakterisieren. Die ermittelten Poren werden daher vielfach die Abstande 


zwischen den zusammengepressten, feinen Anteilen des Pulvers sein. 
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TABELLE 1. EIGENSCHAFTEN DER UNTERSUCHTEN BRAUNSTEINI 


mittl BET- : 
R6ntgen- Pyknometer- spezit 
Korn- Ober- S . F 


Beschreibung Dichte Dichte Widerstand* 
: durchm flache 





, (g/cm*) (g/cm*) (£2 cm) 
(um) (m*/g) . . 


synthetischet 
Braunstein 

mit Wasser a! 

Stelle von 


Fremdione: 


natirlicher 


)-Braunste! 


elektrolyt 1000 
Braunste 


nthet., schlecht 
kristallisiertet 78 30 000 
K. unst-Braunst 


* Aus Messungen an trockenen Pulvern durch Extrapolation auf 10 000 kg/cm* erhalten, praktisch 


i 
Elektronenwiderstand des massiven Braunsteins 


RO6ntgendichte von Ramsdellit 
Nach einem Strukturvorschlag von H. Bode fiir linienarme y-Braunsteine mit der annahernden 
nsetzung 2 MnO,-H,O 


BERECHNETE WERTE FUR PORENDURCHMESSER UND ANZAHL DER POREN PRO KORN 
p rel. Poren- mittl Anzahl der mittl. Korn- 
orentiete 
Braunstein Volumen* Porendurchm Poren pro durchmesser 
(“m) 
(°%) (A) Korn (4m) 


Gammalyt « 3 5 9 . 10° 
K 1ukas 
Perozono 


F 48 





* geschatzte Werte 
Poren gegeniiber und erkennen, dass die Porenform auf die Porenabmessungen nur 
geringen Einfluss hat, wahrend die Anzahl der Porenn starker beeinflusst wird: 


rechteckig zylindrisch 


nit ¢ pig erhalt man 
fiir die kiirzere Seite g: 








Porendimensionen und Oberflachenkapazitat von Braunstein 


Fur die Verhiltnisse g/d = }(1 + v)/v der Linearabmessungen und n,/n, 
27v/(1 v)* der Porenanzahl erhalt man dann fiir verschiedene Verhiltnisse v der 
Seiten des Porenquerschnittes die in Tabelle 3 angegebenen Werte. 


Der Ubergang von runden zu rechteckigen Poren macht also selbst bei einem 


Korn Poren 


ABB. 3. Schnitt durch das kugelférmig Abs. 4. Idealisierte Form der Poren 
eedachte Braunsteinkorn mit einer Pore links Zylinder, rechts viereckige Form 
Korndurchmesser A, Porentiefe L, 


Porendurchmesser d 


I ABELLE 3 Vi RANDERUNG DER MITTLEREN LINEARABMESSUNGEN DER PORE 
UND DER PORENZAHL PRO KORN BEIM UBERGANG VON ZYLINDRISCHEN 
ZU VIERECKIGEN POREN BEI GLEICHEM PORENVOLUMEN UND GLEICHER 
BET-OBERFLACHE IN ABHANGIGKEIT VOM SEITENVERHALTNIS Uv DES 
PORENQUERSCHNITTES 


Verhaltnis nr/n 
Verhaltnis q/d der Anzahl der Poren 


pro Korn 


Seitenverhaltnis 1 ’ : 
der Linearabmessungen 
des rechteckigen s 


g: kleine Rechteckseite 
Querschnittes 


viereckige Poren 
d: Zylinderdurchmesser runde Poren 


1000 0,50 0,006 
100 0,50 0,063 
0,55 0,52 
0,67 1,20 
1,00 1,57 


Seitenverhaltnis 1:10 noch nicht mehr als einen Faktor 2 aus: im Rahmen dieser 
Abschatzung darf also der Einfluss der Querschnittsform als gering angesehen 
werden. Auch Poren, die nicht gestreckt, sondern unregelmissig gekriimmt sind, 
kdénnen die Berechnung von Porenweite und Porenzahl nicht erheblich verfalschen. 
Dagegen kann durchaus eine doppelte oder mehrfache Porenstruktur vorliegen, die 
sich durch einen Porendurchmesser nicht mehr beschreiben lisst. Dieser Fall entzieht 
sich der Berechung, solange nicht neue Kriterien eingeftihrt werden. 


Ill. Kandle im Kristallgitter 


In «x-Braunsteinen hat schon das ungestérte Kristallgitter Kanile von etwa 





J. EULER 


4.6 x 4,6 (A)? Querschnitt. Zwei dieser Kanile sind in der Elementarzelle (a = 9,82, 
c = 2,86 A) enthalten, in der 8 MnO, und z.B. 2H,O sitzen. Damit wird das Gewicht 
einer Elementarzelle 604:6,02 . 10” oder rund 10-*! g und die Oberflache jedes der 
beiden Kaniile, die in der c-Koordinate liegen, 2(4,6 x 4,6) c = 53 (A)? oder fiir 
beide Kanile zusammen 10° . 10-'® cm*. Die wahre Oberflache unter Vernachlassi- 
gung atomarer Unebenheiten betragt also rund 10’ cm?/g oder 1000 m?/g. 

Derartig hohe Werte sind z.B. mit der BET-Methode an Braunsteinen nie beo- 
bachtet worden. Die Gasmolekile kénnen wegen ihrer grossen, freien Weglange bei 
erniedrigtem Druck nur sehr langsam in diese engen Kaniale eindringen, zumal sie 
durch die dort lokalisierten Fremdionen gespertt sind. 


C. ELEKTRISCHES MODELL EINER PORI 
1. Aufbau des Modelles 








Cc 
App. 5. Arbeitende Pore mit Elektronen Ass. 6. Elektrisches Modell einer Pore: 
und lonenzufuhr Der Rohrmantel leitet R— Elektronenwiderstand, R; lonenwider- 

die Elektronen, die Hohlung ist mit stand, C Doppelschichtkapazitat, G 

Elektrolyt gefiillt und leitet die Ionen. Reaktionsimpedanz. Jedes Glied des 

Modells verkOrpert einen ringférmigen 
Abschnitt der Pore. 

Um zu einem ibersichtlichen elektrischen Bild zu kommen, verteilen wir den 
festen Teil eines Kornes gleichmassig auf die Poren und stellen uns nach Abb. 5 vor, 
dass dadurch starkwandige Rohre enstehen. Da der feste Braunstein ein Halbleiter 
mit dem spezifischen Widerstand p_ ist (vgl Tabelle 1) lasst sich der Elektronenwider- 
stand R des Rohres sofort angeben 

4Lp a Lp 576,” 
PR a i we a eee 
a7 (i a)d* Tt a—a* 


worin L die Tiefe der Pore, a das relative Porenvolumen, 5 die BET-Oberfliche 


(cm?/g), 6,, die Dichte und d der Durchmesser der Pore ist. Der aussere Durchmesser 


des Rohres ist D = dy/(1/a) 





Porendimensionen und Oberflachenkapazitat von Braunstein 


Der ganze Innenmantel des Rohres ist an der elektrochemischen Reaktion be- 
teiligt. Die Pore selbst soll mit Elektrolyt gefillt sein, dessen Ionenwiderstand R 
sofort berechnet werden kann, wenn der spezifische Widerstand p; bekannt ist. Wir 
haben bei unseren Betrachtungen durchweg p; = 3 (2cm angesetzt, einen Wert, 
der z.B. fiir Salmiak—Chlorzink—Elektrolyte mit der Zusammensetzung 70 Gew. ° 
Wasser, 20 Gew. % NH,Cl, 10 Gew. % ZnCl, gilt. 

Abb. 6 gibt das Schema des Modelles an. Es setzt sich aus den Elektronenwider- 
stinden R_, den lonenwiderstanden R,, den Doppelschichtkapazitéten C und den 
Leitfahigkeiten G zusammen. Zur Vereinfachung wird angenommen, dass G von 
der Stromstarke unabhiangig sei und dass C und G jedes fiir sich fehlwinkelfrei waren. 
G ersetzt also in starkster Vereinfachung die elektrochemische Reaktionsimpedanz. 

Die oben ermittelten Werte fiir den Elektronen- bzw. Ionenwiderstand gelten fiir 
die ganze Pore. Hat das Modell z.B. 10 Glieder, so miissen die Widerstande gleich- 
missig aufgeteilt werden. 

Il. Die Leitfahigkeit G als Mass fiir die Polarisation 

1. Aus Messungen an aktiver Perozono-Masse, einer Mischung von Braunstein 
und Russ, die mit Elektrolytlésung befeuchtet ist, ergibt sich nach 3 S fiir 30 mA/cm* 
eine Polarisationsspannung von 22,5 mV. Daraus erhalten wir eine Volumleitfahig- 
keit der Masse von rund 

Masse 
1,3 S/cm* 
Volum 
Da die Masse eine Scheindichte von rund 2,5 g/cm’ und einen Braunsteingehalt von 
etwa 70 Prozent hatte, wird daraus 
Braunstein 
0,768 g 
Gramm 
Ist die ganze BET-Oberflache an der Stromlieferung beteiligt, so erhalten wir eine 
Oberflachenleitfahigkeit von 
Braunstein 
0,76:6,6 . 10° 1,15. 10-* S/cm? 
BET 
Dieser Fall ist unwahrscheinlich, weil die Poren sehr eng sind. Nimmt man anderer- 
seits die geometrische Oberflache, so erhalt man etwa 
Braunstein 
1,3. 10-4 S/cm? 
geometrisch 

Die wahrscheinlichsten Werte diirften in der Mitte liegen, also einer elektrisch 
beteiligten Oberflache entsprechen, die grésser als die geometrische Oberflache der 
als Kugeln angesetzten Korner, aber kleiner als die BET-Oberflache ist. Wir ver- 
wenden deshalb fiir unsere weiteren Betrachtungen den Wert von 10 uS/cm*, ent- 
sprechend einer Porenausnutzung von rund 12 Prozent. 


2. Aus Messungen an poliertem, massivem Perozono erhalt man die gleiche 
Polarisationsspannung fiir etwa 0,3 mA cm?, bezogen auf die geometrische Oberflache. 
Nimmt man an, dass nur die diinne Oberflachenschicht arbeitet, die der Porentiefe 
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von etwa 2 uw in den K6rnern entspricht, so ist die Oberflache mit Léchern von 53 A 
Durchmesser bedeckt, die einen gegenseitigen Mittenabstand von etwa 100 A haben. 
Auf 7,2. 10-' cm? der geometrischen Oberflache kommt eine Pore, die bei 2 u Tiefe 
eine BET-Oberflaiche von 1,1 . 10-“ cm* hat. Dadurch vergréssert sich die geometri- 
sche Oberfliche um den Faktor 150. Wir diirfen annehmen, dass hier der gleiche 


_/ 
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a ae 


| 
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Ps oe 

40 4 ( 10 

“ 100 600 800 0 i A 


odische Polarisationskurven von _ poliertem, massivem Perozono, 


—+ ——_+ = 


30 sec. Die Stromstarke bezieht sich auf eine geometrische 
Flache von 0,33 cm’. : 

Bruchteil wie bei den KGrnern arbeitet, setzen also auch hier etwa 12 Prozent an und 
erhalten dann 

poliert 

c2 um I = 012 780 uS/cm* 

BET 7 3@ ae 

Dieser Wert ist wesentlich héher, als der oben fiir die K6rner ermittelte. Die 
Ursache liegt darin, dass die K6rner keine Poren haben kénnen, die tiefer als 2-3 um 
sind, weil ihre eigenen Abmessungen nicht grésser sind. Der massive Braunstein 
dagegen kann sowohl tiefere Poren haben, als auch in einer dickeren Schicht arbeiten. 
Das relative Porenvolumen von massivem Perozono liegt mit 40-45 Prozent etwas 
liber dem von Perozonopulver, obwohl nur selten gréssere Spalten oder Lunker mit 
dem Mikroskop zu erkennen sind. Wir miissen also annehmen, dass eine dickere 
Schicht an der Stromlieferung beteiligt ist. Aus Stromverteilungsmessungen lasst 
sich eine Dicke von 0,1 bis 0,2 mm fir diese Schicht berechnen. Mikroskopische 
Querschliffe an gebrauchten Elektroden zeigen verfarbte Oberflachenschichten von 
80 bis 200 um Starke. Damit reduziert sich die Oberflachenleitfahigkeit auf 
poliert 
c 80 bis 200 wm 7,8 bis 20 uS/cm?, 


BET 


also auf einen Ahnlichen Wert wie oben. 





Porendimensionen und Oberfiachenkapazitat von Braunstein 


Man darf zweifellos nicht erwarten, dass diese Werte mehr als die richtige 
Grdéssenordnung angeben. Wir wollen deshalb noch einen Wert heranziehen, der sich 
riickwarts aus Kapazitaétsmessungen ergibt. 

poliert 
c aus Kapazitat = 11 wS/cm* 
BET 


III. Kapazitdtsmessung an polierten Fldchen: 

Tabelle 4 gibt die aus Stromspannungsellipsen ermittelten Impedanzen nach 
Betrag und Phase fiir 0,33 cm? polierten Braunstein (Perozono) an. Wir werden 
spater erkennen, dass bei den hohen Frequenzen praktisch nur die geometrische 
Oberflache beteiligt ist, wahrend die tiefen Frequenzen in die Poren eindringen 
k6nnen. 

TABELLE 4. IMPEDANZ FUR 0,33 cm? POLIERTEN BRAUNSTEIN (PEROZONO), 
SPITZENWERT DES STROMES ETWA l mA 





Frequenz Phasenwinkel Betrag Oberflachenkapazitat 
(Hz) (£2) (4F/cm*) 


l & 200 18 600 
10 : 133 3 090 
100 Fy 117 525 
1 000 " 105 79,2 
6 000 y 98 





Zu jeder Frequenz geh6rt also eine andere arbeitende Flache und damit auch eine 
andere Reaktionsimpedanz. Man darf also diese Werte nicht zu einer Ortskurve 
zusammensetzen, weil jeder Messpunkt zu einer anderen Ortskurve gehort. 

In Abb. 8 sind die Werte aufgetragen und durch eine Gerade verbunden. Diese 
Gerade lasst sich zu hohen Frequenzen hin mit der realen Achse zum Schnitt bringen. 
Dieser Schnittpunkt liefert uns den Wert des Widerstandes R,, hier etwa 91 Q oder, 
bezogen auf 1 cm?, etwa 30,3Q. Wie das in Abb. 8 angegebene Ersatzschaltbild 
zeigt, ist auf jeden Fall bei hohen Frequenzen die Kapazitat C der Doppelschicht fiir 
die Reaktionsimpedanz ein Kurzschluss. Man ermittelt also bei hohen Frequenzen 
neben R, nur C. Allerdings ist dabei vorausgesetzt, dass wl klein genug bleibt. Nun 
muss man mit einer Selbstinduktion von héchstens 10-7 H rechnen. Liasst man 
0,1 Q zu, so darf die Frequenz bis etwa 160 kHz wachsen. 

In Abb. 8 ist im Schnittpunkt A eine Senkrechte errichtet worden. Die Abschnitte 
x auf dieser Senkrechten rechnen wir mit C = 1/mx in Kapazitaétswerte um. Wir 
miissen uns dariiber klar sein, dass nur der Grenzwert fiir hohe Frequenzen tatsachlich 
eine reelle Oberfilachenkapazitat ist. 

In Abb. 9 sind die Kapazitaten in wF als Funktion aufgetragen. Man erkennt die 
Grenzwerte bei hohen und tiefen Frequenzen. Der Wert von etwa 25 wF/cm? ist der 
geometrischen Oberflache zuzuschreiben. Der obere Grenzwert von etwa 30 000 uk 
diirfte mit allem Vorbehalt der BET-Oberflache zugeordnet werden kénnen. Daraus 
errechnet sich, dass die BET-Flache etwa 1200 mal grésser ist als die geometrische 
Oberflache. Diesen Wert haben wir oben bereits bei der Berechnung der Polarisation 


benutzt. 





reeil 
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Zur Ermittelung der Oberflachenkapazitat von poliertem, massivem Perozono 
esspunkte werden verbunden und mit der reellen Achse bei A zum Schnitt 

rt. Von dort aus wird die Grésse x in kapazitiver Richtung als Mass fiir die 
t gemessen. Oben links ist das Ersatzschaltbild des Elektrodenvorganges mit 
igerten Selbstinduktion L und dem Leitungswiderstand R, angegeben 
Der einfacheren Darstellung halber ist der positiy 


hte Kapazitat 


= 
kapazitive Anteil nach oben auifgetragen. 


or flachen-Kapazitat 


z. a. geom. Flache 








+ + 
Of 1 10 
Abhangigkeit der aus der Grésse x in Abb. 8 ermittelten Kapazitat von der 


Messfrequenz. Man erkennt den Grenzwert bei niedrigen Frequenzen, der annahernd 


ABB. 9 
die Beteiligung der ganzen BET-Oberflache verkérpert. Der Grenzwert bei hohen 
Frequenzen entspricht genau der geometrischen Oberflache. Zum Vergleich ist die 
Die Kurve gilt fiir Perozono. 


Grenzfrequenz des Modells eingetragen 

Fiir den Braunstein Perozono darf man also mit einer Oberflachenkapazitat von 
etwa 25 wF/cm* rechnen, bezogen auf die elektrisch arbeitende Oberflache. Man 
muss weiter annehmen, dass bei einer Frequenz von etwa | Hz praktisch die gesamte 
BET-Oberfliche arbeitet, wahrend bei etwa 4000 Hz praktisch nur noch die geometri- 


sche Oberflaiche beteiligt ist. 





Porendimensionen und Oberflachenkapazitat von Braunstein 


Fiir unsere weiteren Uberlegungen legen wir eine Oberflachenkapazitaét von 
25 uF/cm* fiir a//le Braunsteine zugrunde. Dieser Schluss ist zweifellos gewagt, da 
der Hemmungsmechanismus und damit der Aufbau der Doppelschicht bei den 
verschiedenen Modifikationen unterschiedlich sein kann. 


IV. Dimensionierung des Modells 


Tabelle 5 gibt fiir die untersuchten Braunsteine nochmals die nunmehr bekannten 
Kenngréssen an. Wir miissen jetzt lediglich die Porenabmessungen anwenden und 


TABELLE 5. ELEKTRISCHE KENNGROSSEN FUR DIE BRAUNSTEINI 


spezifischer spezifischetr 
3 Polarisations- Oberflachen- 
Elektronen- lonen- 


Leitfahigkeit kapazitat z 
Widerstand p Widerstand p WEF. 


(“uS/cm*) (4F/cm?*) 
(£2 cm) (£2 cm) 


t x 100 3 10 

feiner kaukas 
Braunst 10 10 
Perozono 1 000 10 
F 48 30 000 10 


Gammaly 


TABELLE 6 DER PORENMODELLE 


1/G 


(42) 


Gammalyt x 
feiner kaukas. 
Braunst 

Perozono 


F 48 


kommen dann mit den weiter oben angegebenen Formeln zu den Schaltelementen im 
Modell. Dabei wollen wir, wie bisher stets, die Lange der Pore in 10 gleiche Abschnitte 
unterteilen, wollen also das Modell mit 10 Gliedern ausriisten. Die verwendeten 
Formeln sind: 


| 4a L ; l 
——p — rdlx 
10 x(1 a) d* 10 


14L l 
— —— p,; — mdLz 
10 zw d* 10 
Die berechneten Werte finden sich in Tabelle 6. 
Dieses Modell lasst sich leichter ibersehen, wenn wir es durch geeignete Division der 
R und entsprechende Multiplikation der C “ahnlich” vergréssern oder verkleinern. 
D. ZEITKONSTANTEN 


Das soeben entworfene elektrische Modell der Pore hat zwei Zeitkonstanten: 


7, beim Einschalten eines Stromes, der aus einem fusseren Stromkreis mit 


niedrigem Widerstand stammt und 
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r, beim Abklingen einer aufgedriickten Spannung, wenn der dussere Stromkreis 


abgeschaltet ist. 


Fiir 7, erhalten wir, weil 1/G >(R R,) ist, 


C(R R,) 


> 


fiir alle Braunsteine gleich angesetzt sind, ergibt sich auch fir tr. 
immer der gleiche Wert 


2.5 sec 


Die 7, werden fiir Perozono und F 48 nur durch R_ bestimmt, weil diese beiden 


Braunsteine die Elektronen nur schlecht leiten. 


ZEITKONSTANTEN DER ELEKTRISCHEN PORENMODELLI 
507, 


(Sec) 


In Tabelle 7 findet sich neben 7, und 7, noch eine Spalte mit Werten fiir 50 7,. 
Die Zeitkonstante 7, bezieht sich ja nur auf ein Glied des Modelles; sie bestimmt den 
Spannungsanstieg unter der Voraussetzung, dass nur das der Miindung nichste 
Stiick der Pore vorhanden ware. Die gesamte Pore liasst sich ganz grob dadurch 
versinnbildlichen, dass wir die gesamte Kapazitat, also 10 C in der Mitte der Wider- 


standsketten, also bei 5(R R,) anbringen. Dann ergibt sich eine 50 mal gréssere 


halt man 1,6 msec oder eine Frequenz von rund 600 Hz. 

Selbst bei grossziigiger Abschatzung sollte also ein Wechselstrom von 100 Hz bereits 
vollig eindringen. Tatsachlich wird aber, wie wir oben gesehen haben, der Grenzwert 
der Oberflachenkapazitat erst bei 0,2 Hz erreicht. Das kann daran liegen, dass neben 
Poren mit dem ermittelten “‘Einheitsdurchmesser” noch wesentlich engere Poren 
vorhanden sind. Diese Deutung befriedigt aber quantitativ nicht recht; bei 100 Hz 
1an an poliertem Perozono erst eine elektrisch beteiligte Oberflache, die 20 mal 

lie geometrische, wahrend die bei 0,2 Hz beteiligte Oberflache 1200 

wie die geometrische. Die wahrscheinlich richtige Erklarung ist die, 

dass in diesen engen Poren, die von den Doppelschichten und ihren hohen Feldstarken 
ausgefiillt sind, die lonen nur sehr viel schlechter, eben um einen Faktor 500 schlechter, 
| 


Konnen., 


wandern 


Der erhdhte Elektrolytwiderstand bleibt in den meisten Fallen immer noch klein gegeniiber 
lem Elektronenwiderstand, die z.B. J. EULER und L. Horn, Electrotech. Z. A 81, 566 (1960), 


igestellten Uberlegungen uber die Stromverteilung in den KGrnern werden deshalb durch diese 


( 


Erhoéhung nicht n 
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Um die Zeitkonstanten 7, zu uberpriifen, muss man potentiostatische Messungen 
machen, bei denen eine widerstandsfreie Urspannung U, an die Elektrode gelegt wird. 
Der Strom / hat dann den zeitlichen Verlauf, 


Uy 
I(t) ——————=—=- EXP 
R R 


worin ¢ die Zeit ist. 

Diese Messungen lassen sich nicht verwirklichen, weil wir mit polierten Braun- 
steinen arbeiten miissen, deren schlechte Leitfahigkeit einen zusiatzlichen Vorwider- 
stand von etwa der 3- bis 10 fachen Grdésse der interessierenden R R, hervorruft. 
Vielleicht ist es méglich, spaiter mit Diinnschliffen bessere Ergebnisse zu erzielen. 
Galvanostatische Einschaltvorginge liefern bei kleinen Polarisationsspannungen bis 
etwa 20 mV einen annahernd zeitproportionalen Anstieg, der dann geschwungen in 
ein annahernd konstantes Niveau, die Polarisationsspannung einmiindet. Eine 
Spannung von 10 mV wird z.B. mit 100 wA an einer polierten Perozono-Elektrode 
nach etwa | sec erreicht. Daraus errechnet sich eine Kapazitat von etwa 10-* F oder 
bei einer Flache von 0,3 cm® eine Oberflachenkapazitat von 33 000 «F/cm*®. Demnach 


wire hier die gesamte Oberflache einschliesslich der Poren beteiligt gewesen, was 


unserem Modell nicht widerspricht. 

Dagegen lassen sich die Abkling-Zeitkonstanten 7, durch einfache oszillograph- 
ische Spannungsmessungen erfassen. An Perozono erhielten wir bei kleinen Polari- 
sationsspannungen bis 10 mV beim Abschalten von Polarisationsstr6men von 50 bis 


300 uA Zeitkonstanten von 1,1 bis 2,4 sec mit einem Mittelwert von 1,6 sec. An die 
ersten Teile der Abklingkurven, die sich gut als logarithmische Geraden log U = f(t) 
darstellen lassen, schliesst sich ein Schwanz an, der nur bei grésseren Polarisationen 
von 100 bis 150 mV ausgemessen werden konnte. Dann lasst er sich ebenfalls als 
logarithmische Gerade mit einer Zeitkonstanten von 100 bis 150 sec darstellen. Diese 
dritte Zeitkonstante ist wahrscheinlich auf einen Diffusionsvorgang zuriickzufihren. 


E. AUSWIRKUNGEN AUF DIE UNTERSUCHUNG DER 
ELEKTRODENKINETIK MITTELS LMPEDANZMESSUNGEN 


Wie wir schon friiher gezeigt haben,’ werden Impedanzmessungen an pordsen 
Elektroden dadurch beeintrachtigt, dass die vor der Oberflache der Kérner liegende 
Konzentrationswelle von den engen Spalten zwischen den K6rnern behindert wird. 
Dadurch ergeben sich fiir die brauchbaren Frequenzgebiete untere Grenzfrequenzen, 
die fiir die hier verwendeten Braunsteine in Tabelle 8 angegeben sind. 

Aus den hier vorgelegten Ergebnissen erhalt man neue Frequenzen, oberhalb bzw. 
unterhalb deren sicher nur die geometrische Kornoberflache oder die gesamte BET- 
Oberfliche elektrisch arbeitet. Aus den Zahlenwerten folgt, dass in den meisten 
Fallen praktisch nur die geometrische Oberflache gearbeitet hat. Lediglich die 
kaukasischen Braunsteine bilden eine Ausnahme; bei ihnen war annahernd die ganze 
BET-Oberflache elektrisch erfasst. Wir miissen deshalb bei ihnen wesentlich zu 
niedrige Hemmungswiderstande gefunden haben. Tatsichlich ist das auch der Fall. 

In Abb. 10 sind die neuen Werte eingezeichnet worden. Die von uns friher 
aufgenommenen Ortskurven sind also nicht nur durch die makroskopischen Poren 
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TABELLE 8. GRENZFREQUENZEN BEI IMPEDANZMESSUNGEN ZUR AUFKLARUNG 
VON ELEKTRODENVORGANGEN 





von den Poren in den K6rnern her niedrigste 
a durch die spezif. 
BET- geometr. K onzentra- gearbeitet Hemmung 
Oberflache Oberflache tionswelle hat die zu klein 
irbeitet arbeitet zulassige Oberflache gemessen 
unter liber Frequenz um Faktor 
(Hz) (Hz) (Hz) 


Gammalyt « 2 0,8 12 500 5 500 fast 
geometr 
feiner kaukas 
Braunst 000 1,3 20 000 30 fast BET 
Perozon 600 0,2* 3 0OO* 8 000 geometr 
F 48 350 0,1 1 750 22 000 geometr 





* Nach b. 9, die Werte fiir die anderen Braunsteine sind proportional umgerechnet 


Gold coast 


_s- Kaukasische 
Noturbr 








x Bots BPD 116 
*mD Gormaly? a 


Permanox 
Potential gegen 


ges. Kalorne/ 


o+ | . . eae 
+———__—_} = 
450 500 550 800 mv 


ABB. 10. Spezifische Breite der Ortskurven nach Euler’ fiir verschiedene Braunsteine 
Die Werte fiir die kaukasischen Naturbraunsteine und Gammalyt « sind korrigiert 
Die Kurve entspricht einer Beteiligung allein der geometrischen Kornoberflache 


zwischen den K6rnern, sondern ausserdem noch durch die Poren in den K6rnern 
modifiziert. Vergleichbare Werte erhalt man: 
(a) Wenn die Frequenzen so hoch sind, dass nur die geometrischen Oberflachen 
arbeiten. 
(b) Wenn die Poren in den K6rnern so eng sind, dass die Ionen nur schwer 


eindringen kénnen, praktisch d < 50 A. 
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(c) Wenn die Frequenzen so niedrig sind, dass die gesamte BET-Oberflache 


arbeitet, und wenn gleichzeitig die Konzentrationswelle zwischen den K6rnern 
nicht behindert wird. 


{nerkennunge—Die Arbeit ist im Zentral-Laboratorium der AFA in Frankfurt entstanden. Dem 
Institutsdirektor, Herrn Prof. Bode, danke ich fiir sein wohlwollendes Interesse. Den Herren Dr. Horn 
und Dr. Freundlich danke ich fiir wertvolle Diskussionen. Ganz besonders bin ich Herrn Dr. G. Kohn 
Institut fiir elektrische Nachrichtentechnik der T. H. Stuttgart zu Dank verpflichtet, der die Arbeit 
durch tatkraftige Hilfe bei den Rechnungen und Uberlegungen ganz wesentlich gefOrdert hat 
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DIE ANODISCHE OXYDATION VON OXALSAURE 
AN PLATIN—I. PASSIVIERUNGSEFFEKTE AN 
ELEKTRODEN AUS GLATTEM PLATIN* 


J. GINER 
ische Chemie, Universitat Bonn, Bundesrepublik Deutschland 


Zusammenfassung ie anodische Passivierung der glatten Platinelektrode in 1 N H,.SO, fiir die 


H.C,O, — CO, + 2H 2e 


ierstoffabscheidung aus dem Wasser an der Pt-Anode unter Bildung einer 
biertem Sauerstoff. Die Passivierung der Elektrode fir die Oxalsdure-Oxydation 
dsser die Belegung mit Sauerstoff ist. Bei einer vollstandigen monomolekularen 


ii 


die Oxalsdéure-Oxydation ganz unterbunden; es findet nur O,-Entwicklung 


Fiir die } ivierende Wirkung ist es gleichgiiltig, ob die Sauerstoffschicht durch eine anodische 
Prapolarisation in Abwesenheit von Oxalsaure, oder wahrend der anodischen Oxalsdure-Oxydation 
gebildet wird. Jer chemisorbierte passivierende Sauerstoff kann entweder durch kathodische 
Reduktion entfernt werden oder durch langsame Reduktion durch die Oxalsdure selbst (Selbstak- 

Der passivierende Sauerstoff ist um so schwerer zu reduzieren je grésser der Bedeckungs- 
lektrode ist 
anodische Oxalsdure-Oxydation durch direkte Elektronenabgabe an die 
lurch eine intermediadre aktive Form von Sauerstoff erfolgt, wurden Hinweise fir die 
gefunden: So z.B. die Verkiirzung der Transitionszeit der anodischen e(t);-Kurve 
lvanostatische Spannungszeitkurve) und der schnelle Abbau eines Teiles des in Abwesenheit 


von Oxalsdure anodisch gebildeten chemisorbierten Sauerstoffs unmittelbar nach Zugabe von 


Oxalsaure 


Abstract he anodic p ion of a bright platinum electrode in 1 N H,SQ, for the reaction 
H.C.O, — 2CO, + 2H 2e 


separation of oxygen from the water at the Pt anode with the formation of a 

‘n. The passivation of the electrode for the oxalic acid oxidation is the 

he coverage with oxygen. With a complete monomolecular layer of oxygen the 
; completely halted; there is only an evolution of O, 


action it is indifferent whether the oxygen layer is formed by means of an 


inodic prepolarization in the absence of oxalic acid or during the anodic oxalic acid oxidation. 


Che chemisorbed passivating oxygen can be removed either by cathodic reduction or by slow reduc- 
tion by the oxalic acid itself (self-activation). The passivating oxygen is the more difficult to reduce 
the greater the degree of coverage of the electrode 


Concerning the question as to whether the anodic oxalic acid oxidation occurs with direct yield 


of electrons to the electrode, or through an intermediate active form of oxygen, indications in favour 


of the second possibility have been found as follows: for example, the shortening of the transition 
time of the anodic e(t), curve (galvanostatic polarization curve) and the rapid destruction of part of 
the chemisorbed oxygen layer, anodically formed in the absence of oxalic acid, immediately after the 


addition of oxalic acid 


* Vorgetragen auf der 11. CITCE-Tagung, Wien, September 1959. 
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Résumé—La passivation anodique de l’électrode de platine brillant dans 1 N H,SO, pour la réaction 
H,C.O, — 2CO, + 2H 


1 lieu grace a la séparation de l’oxygene de l’eau avec formation d’une couche d’oxygéne chimique- 
ment adsorbé. La passivation de l’électrode pour l’oxydation de l’acide oxalique est d’autant plus 
prononcée que le recouvrement par l’oxygéne est plus complet. Dans le cas d’un film monomolécu- 


laire d’oxygéne complet, l’oxydation de l’acide oxalique est completement arrétée; il n’y a alors 


qu'une évolution d’oxygéne. Pour l’action passivante il est indifférent que la couche d’oxygéne soit 


formée par le moyen d’une prépolarisation anodique en l’absence d’acide oxalique ou pendant 
l‘oxydation anodique de l’acide oxalique. L’oxygéne passivant chimiquement adsorbé peut étre 
enlevé soit par réduction cathodique, soit par réduction lente de l’acide oxalique lui-méme (self- 
activation). L’oxygéne passivant est d’autant plus difficile 4 réduire que le degré de recouvrement 
de l’électrode est plus grand. 

En ce qui concerne la question de savoir si ’oxydation anodique de l’acide oxalique a lieu par 
transfert direct d’électrons a l’électrode ou par une forme intermédiaire d’oxygéne activé, des indica- 
tions en faveur de la seconde possibilité ont été trouvées comme suit: par exemple, le raccourcissement 
du temps de transition de la courbe anodique e(t), (courbe de polarisation galvanostatique) et la 
destruction rapide d’une portion de la couche d’oxygéne chimiquement adsorbé, formée anodique- 


ment en l’absence d’acide oxalique, immédiatement apres l’addition de cet acide 


A. EINFUHRUNG 


AN ANDERER Stelle’ wurde die anodische Oxydation des H,O, untersucht, insbesondere 
die Passivierung der Pt-Elektrode fiir diese Reaktion durch anodische Prapolarisation. 
Dort wurde gefunden, dass fiir die Passivierung ein Oxydationsprodukt der Elektrode 
verantwortlich ist. Da das Wasserstoffperoxyd ein sehr kompliziertes System ergibt, 
in dem viele Reaktionen stattfinden kénnen, liess sich nur gréssenordnungsmissig 
sagen, dass die passivierende Schicht durch eine maximal monomolekulare chemisor- 
bierte Sauerstoffschicht gegeben ist. Auch konnte man bei diesem System nichts tiber 
den eigentlichen H,O,-Oxydationsmechanismus, und insbesondere tiber die Ursache 
der mit zunehmender Passivierung eintretenden Transitionszeitverkiirzung bei den 
anodischen e(t);-Kurven sagen. Wir haben jetzt die H,C,O,-Oxydation gewahlt, um 
bei diesem sehr einfachen System quantitativ die Passivierung der Elektrode, sowie die 
langsame Selbstaktivierung der Elektrode zu untersuchen. In einer folgenden Arbeit 
wollen wir den eigentlichen Oxydationsmechanismus untersuchen und dabei haupt- 
sichlich auf die Frage eingehen, ob die Oxydation durch Elektroneniibergang auf die 
Elektrode oder mit Hilfe von anodisch gebildetem, aktiven Sauerstoff stattfindet. 

Wir haben die Oxalsaure aus folgenden Griinden gewahlt: 

|. Die Oxydation nach der Bruttoreaktion: 


H,C,0, —> 2CO, + 2H* + 2 (1) 


findet in demselben Spannungsbereich wie die H,O,-Oxydation statt, d.h. in einem 
Bereich, bei dem die Bildung von chemisorbiertem Sauerstoff an der Elektrode még- 
lich ist. 

2. H,C,O, sowie das Oxydationsprodukt CO, werden an Pt-Elektroden nicht 
reduziert®*. Daher kann eine kathodische e(t) ;-Kurve ohne Stérung durch die Oxal- 
siure und ihre Produkte jederzeit den Oxydationszustand der Elektrode erfassen. 

3. Die Léslichkeit des CO, in 1 N H,SOQ, ist relativ gross (~4-10~*), sodass bis zur 
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lransitionszeit bei Anwendung der galvanostatischen Methode keine Rtihrung durch 
Gasblasenbildung an der Elektrode auftritt.* 

Uber die Oxalsiiureoxydation findet man in der Literatur folgende Angaben. 

An platiniertem Platin findet bei niedrigen Spannungswerten (¢, ~ 800 mV—1100 
mV bei | N H,SO,) eine quantitative Oxydation nach Reaktion | statt.*** Nach 
Erreichen eines Grenzstromes, erhéht sich das Potential sprungartig und neben der 
H,C,O,-Oxydation tritt die Sauerstoffentwicklung auf. Beide Vorgange verlaufen 
nebeneinander und zwar so, dass die Oxydationsgeschwindigkeit der Oxalsaure eine 
lineare Funktion ihrer Konzentration und praktisch unabhangig von der Stromdichte 
und dem Potential ist.*-° Aus den Werten der analytisch bestimmten Geschwindigkeit 
kann man schliessen, dass diese tiberwiegend (wenn nicht ganz) durch die Diffusion der 
H,C,O,-Molekiile zur Elektrode bedingt ist. Bei vorgegebenem Strom findet auch bei 
glattem Platin die Oxydation der Oxalsaure bei niedrigen Potentialen (gleicher Span- 
nungsbereich wie bei platiniertem Platin) statt; der Sprung zu hdheren Potentialen 
(O,-Entwicklung) erfolgt friiher und schneller als beim platinierten Platin,®.’ so dass 
ausser der Verarmung der Lésung an H,C,O, mit der Zeit eine Veranderung der 
Elektrodenoberflaiche eintreten muss. Ein ahnliches Verhalten beobachtet man bei 
galvanostatisch aufgenommenen J—e-Kurven (Stromspannungskurven). Nimmt man 
wieder nach Erreichen des Endansteigs (O,-Entwicklung) die Kurve mit abnehmender 
Stromstirke auf, so verschwindet der ““Grenzstrom”’ praktisch.’ Bei glattem Platin 
wird der Grenzstrom der J-e-Kurvet um so kleiner, je héher der pH-Wert der 
Lésung ist. Bei pH = 3 gibt es keinen Grenzstrom mehr.* Bei platiniertem Platin 
wurden dagegen Oxydationsstréme auch bei pH = 5,12 gefunden.” 

Als Mechanismus fiir Elektrodenreaktion (1) wird in der Literatur entweder 
angenommen, dass sich primar ein Pt-Oxyd bildet, das seinerseits dann die H,C,O,- 
Molekiile rein chemisch oxydiert,”»*»* oder dass ein Elektron wahrend der Bildung des 
oxydierenden Produktes frei wird, wahrend das zweite Elektron wahrend der H,C,O,- 


Oxydation direkt an die Elektrode abgegeben wird.*:!° Ein direkter Ubergang beider 
Elektronen von den H,C,O,- Molekiilen auf die Elektrode ist fiir diesen Fall, in den 


uns bekannten Ver6ffentlichungen nicht angenommen worden. 

Alle diese Theorien lassen sich aber mit den in der Literatur angegebenen experi- 
mentellen Befunden weder bestatigen noch widerlegen, anderseits geben sie auch 
keine Erklirung fiir die Passivierung der g/atten Platin-Elektrode nach anodischer 


Oxydation. 


Bevor die Blasenbildung einsetzt, muss an der Elektrode die Sattigungskonzentration des Gases 
erreicht werden. Anderseits lasst sich leicht ersehen, dass bei galvanostatischen Bedingungen folgende 
Gleichung gilt 

n T 

2 Cs Vo 
Wobei C,, t; und D, die Sattigungskonzentration an der Elektrode, die zur Sattigung notwendige 
Zeit und der Diffusionskoeffizient des abdiffundierenden CO, sind. 

Damit die Blasenbildung nicht st6rt, muss /, grdsser als die maximal gemessene Transitionszeit 
(grésser als die diffusionsbedingte Transitionszeit) sein, d.h. C,1/ Dg grosser als C,y D, (C,, D,- 
Konzentration und Diffusionskoeffizient der Oxalsdure). Diese Bedingungen sind bei unseren 
Versuchen mit 10-* M H.C.O, mit Sicherheit erfiillt 


Diese wurden mit einer speziellen Anordnung aufgenommen. Siehe den Diskussionsbeitrag 


am Ende dieser Arbeit 
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Die Messungen an glattem Platin®»’ mit klassischen Methoden der Kinetik (vorge- 
gebener Strom und Verfolgung der Anderung der Oxydationsausbeute mit der Zeit) 
sind integrale Versuche, die schwer auswertbar sind. Die Messungen an platiniertem 
Platin*»’ ergeben, wie erwahnt, nur einen Diffusionsgrenzstrom. 

Um den Diffusionseinfluss zuriickzudringen, haben wir g/atte Platin-Anoden 
benutzt, und um die Anderung des Oberflachenzustandes zu verfolgen, die schnelle 


galvanostatische Methode (wie bei’). 


B. VERSUCHSERGEBNISSI 
|. Experimentelle Technik 

Als Versuchselektroden dienten zwei verschiedene Pt-Bleche von | cm? und 3,4 cm? 
scheinbare Oberflache (die zweite fiir die Bestimmung der Oxydationsausbeute). Die 
Platinzufthrungen der Bleche waren in Glas eingeschmolzen. Die Lésungen wurden 
aus Merck’-scher p.a. Schwefelsaure und Oxalsaure hergestellt. Die Grundlésung war 
immer | N H,SQ,. 

Als elektrolytische Zelle verwendeten wir eine ganz aus Pyrex-Glass bestehende 
geschlossene Zelle mit getrennten Anoden- und Kathodenraiumen. 

Um eine wirksame Entliiftung und schnelle O,-bzw. H,-Entfernung von der 
Elektrode zu bewirken, wurde nachgereinigter Stickstoff (O,-Gehalt kleiner als 0,01 
Prozent) durch eine Fritte unter der Elektrode zugeleitet. Die gesattigte Kalomel- 
Elektrode (Bezugselektrode) war sorgfaltig durch Diaphragmen vom Versuchselek- 
troden-Raum getrennt, um die Eindiffusion von Chlorid-Spuren zu verhindern. Als 
Gegenelektrode diente eine ebenfalls durch eine Glasfritte abgetrennte Pt-Elektrode 
Bei der Aufnahme der Stromspannungskurven wurde mit einem Magnetriihrer 
geruhrt; alle Versuche wurden bei Zimmertemperatur durchgefihrt. 

Bei galvanostatischen Messungen wurde der konstante Strom mittels eines 
stabilisierten Netzgerates (Fa. Rhode u. Schwarz, Type NGU BN 95140) und eines in 
Reihe mit der Zelle geschalteten grossen Widerstandes erhalten. 

Fur potentiostatische Messungen wurde ein Wenking-Potentiostat (Elektronische 
Werkstatten Géttingen) verwendet. 

Die nicht stationaren Versuche wurden mit einem Tektronix-Oszillograph (Typ 535 
mit dem Vorverstarker 53/54 d bzw. Typ 502) durchgefiihrt. Jede Kurve wurde photo- 
graphisch (mit einem Robot-Photoapparat) registriert. 


2. Stationdre anodische Stromspannungskurve 


Die potentiostatische Aufnahme der anodischen Stromspannungskurve (Abb. 1) 
weist bei der H,C,O,-Oxydation einen ahnlichen Verlauf wie bei der H,O,-Oxydation 
(Abb. 8 von') auf. Man erhalt keinen konstanten Grenzstrom, vielmehr tritt nach 
Erreichen eines Maximum mit zunehmender Spannung eine merkliche Abnahme des 
Stromes auf, bevor der Endanstieg der Sauerstoff-Abscheidung erfolgt. Die Gestalt 
der Kurve, insbesondere die Héhe des Maximums, ist von der Vorbehandlung der 
Elektrode abhaingig. Deshalb wurde die Elektrode bei unseren Aufnahmen zuerst 
kathodisch bei einer Spannung ¢, = 750 mV 15 Min lang prapolarisiert und die Kurve 
dann in Richtung zunehmender Spannung aufgenommen. In Abstanden von 50 mV 
wurde der Strom gemessen, nachdem die Spannung bei jedem Punkt | Min lang 
konstant gehalten war. Eine vollige Stationaritaét wurde hierdurch nicht erreicht, denn 
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auch nach dieser Zeit waren noch kleine Stromanderungen zu beobachten. Die Hdhe 
der Stufe ist bei aktiven Elektroden der Konzentration annahernd proportional. 

Nimmt man die Kurve nach Erreichen des Endanstiegs in Richtung abnehmender 
Spannung auf, so beobachtet man eine grosse Hysterese mit praktischem Verschwinden 
des Maximums. 

Ein Unterschied zwischen den stationaren Stromspannungskurven fiir die H,O,- 
und die H,C,O,-Oxydation ist im Endanstieg zu beobachten. Wahrend bei H,O, 
der Endanstieg mit zunehmender H,O,-Konzentration nach positiveren Werten 
hoben wird, ist er bei H,C,O, von der Konzentration praktisch unabhiangig. 
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NV H,SO,, H,C,O,. Quasistationare Strom-Spannungskurven. H,C,O,- 
Konzentration: 
(a) 1. 10-°?M, (b) 3 . 10-*M, (c) 6. 10-7M. 


Um die Ausbeute der H,C,O,-Oxydation bei glattem Platin am Endanstieg der 
J—e-Kurve festzustellen, wurde eine H,C,O,-Lésung (150 cm® 1 N H,SO,; 6,6°10-° M 
H,C,O,) mit einer anodisch prapolarisierten* Elektrode (S = 3,4 cm*) mit konstanter 
Stromstiarke (J = 50 mA), die kleiner als der Spitzenstrom (und deshalb auch kleiner 

Diffusionsgrenzstrom) war, 4 Stunden lang elektrolysiert. Dann wurde die 
H,C,O,-Konzentration mit Permanganat bestimmt. Es ergab sich, dass bei dieser 
Elektrolyse trotz der sehr positiven Elektrodenspannung (¢ 2,100 V) kein H,C,O, 
verbraucht war, dass also die Elektrode fiir die H,C,O,-Oxydation véllig passiviert war. 

(t) ,-Kurven 
anodischen und kathodischen e(t) ,-Kurven fir eine vdéllig 
> M H,C,O,-Lésung aufgenommen. 


Die Elektrode wurde in beiden Fallen folgendermassen vorbehandelt: 5 sec mit 1 mA kathodisch 
belastet, 1 Min stromlos unter N.-Riihrung gelassen (um entstandenen Wasserstoff zu entfernen und 


Anderungen der H,C,O,-Konzentration an der Elektrode* auszugleichen). Dann wurde 
ltet und 1 Min danach unter Vermeidung jeder Konvektion die e(t),-Kurven 


mdogliche 
die Gasruhrung ausgescha 
aufgenommen 

* Die Elektrode wurde kurzfristig mit einer hGheren anodischen Stromstarke belastet, damit das 


Potential im Bereich des Endanstieges der Stromspannungskurve bleibt. 





Die anodische Oxydation von Oxalsaure an Platin—I 


Kurve a in Abb. 2(a) zeigt eine so erhaltene anodische «(f),;-Kurve bei einer 
Belastung von Im A/cm*. Die kathodische e(t) ;-Kurve a Abb. 2(b) zeigt die Abwesen- 
heit von chemisorbiertem Sauerstoff bei der so behandelten Elektrode (nach dem 
Einschalten des Stromes negativiert sich die Spannung sofort bis der Wert erreicht 
wird, bei dem die Abscheidung von H*-Ionen méglich ist, vergl. mit Segment A’ in 
Abb. 2 und 10 von!?). 

















ApB. 2. Pt/l1 N H.SO,, 10°? M H.C.O,. Anodische und katodische e(t);-Kurven. i 
| mA/cm?. Zeitdauer der anodischen Prapolarisation (in Anwesenheit von 
H.C.O,): (a) 0 sec (b) 43 sec (c) 45 sec (d) 70 sec (e) 195 sec (f) 345 sec. 


Nimmt man mit auf diese Weise kathodisch aktivierten* Elektroden mit verschie- 
dener Stromstiarke anodische e(t),;-Kurven auf, so findet man, dass die Transitions- 
zeiten innerhalb unserer Messfehler die Bedingung i,/7 = konstant erfiillen (Abb. 3). 
Dies bedeutet, dass die Transitionszeiten bei kathodisch aktivierten Elektroden 
praktisch durch reine Diffusion bestimmt werden. 


4. Effekt der anodischen Prdpolarisation auf die Transitionszeit der anodischen e(t) ;- 


Kurve 

Eine Voruntersuchung beziiglich des Effektes der anodischen Prapolarisation auf 
die Transitionszeit der anodischen e(t),;-Kurve zeigte ein ahnliches Verhalten wie 
bei der H,O,-Oxydation: mit zunehmender anodischer Prapolarisation findet auch 
hier eine Verkiirzung der Transitionszeit 7 statt; gleichzeitig tritt in der kathodischen 
e(t) ;-Kurve ein Segment auf, dessen Lange 6 (ausgedriickt in Coulombs) ein Mass fiir 
die Menge des chemisorbierten Sauerstoffs ist. 

* Die in der Literatur oft erwahnte anodische Aktivierung der Pt-Elektrode bezweckt eine Reini- 
gung der Elektrode von adsorbierten Stoffen durch den anodisch gebildeten Sauerstoff. Nach 
dieser anodischen Aktivierung muss man jedoch die gebildete Sauerstoffschicht wieder reduzieren. 
Eine Messung unmittelbar nach dieser anodischen Aktivierung ergibt nicht das Verhalten einer 
“aktiven” Pt-Elektrode. 7 





J. GINER 


Ein reproduzierbarer definierter Passivierungszustand der Elektrode, der uns 
erlaubt, die Linge der Transitionszeit fiir die HpC,0,-Oxydation mit dem Bedeckungs- 
grad der Sauerstoffschicht zu vergleichen, kann durch eine kontrollierte Prapolari- 
sation der Elektrode erhalten werden und zwar entweder in Ansesenheit von Oxal- 
siure (Elektrolyt: 1 N H,SO,, 10-* M H,C,O,) oder in Abwesenheit von Oxalsaure 
(Elektrolyt in H,SQ,). 

4(a). Prdpolarisation in Anwesenheit von Oxalsdure. Eine reproduzierbare ano- 


dische Pripolarisation wird erreicht, wenn man die oben beschriebene aktivierte 








¥ T "wa 
2 ‘4 6 mAcm? |—> 


Pt/1 N H,SO,, 10-? M H,.C.O,. i\/r — i-Kurve fiir aktive Elektroden 


Elektrode bestimmte Zeit (kleiner oder grésser als die Transitionszeit bei aktiver 
Elektrode) anodisch unter denselben Bedingungen wie zur Aufnahme der anodischen 
e(t) ;-Kurve polarisiert. 

Bei diesen Versuchen wurden immer folgende Bedingungen konstant gehalten: i 1 mA/cm*; 
H.C,O, 10-* M; wahrend der Belastung keine Rihrung. Zur Kontrolle wurde auch der oszillo- 
graphische Spannungsverlauf wahrend der Prapolarisation fotografisch aufgenommen. Nach 
Ausschalten des Stromes wurde 1 Min mit N, geriihrt, um eventuell gebildetes O, zu entfernen und 
die H,C,O,-Konzentration an der Elektrode der im Innern der Losung an zugleichen. Dann wurde 
die Riihrung ausgeschaltet und nach 20 sec wurde die anodische e(t),;-Kurve aufgenommen wobei bis 
zur Transitionszeit praktisch keine Konvektionauftrat. Nach wiederholter Vorbehandlung wurde 
schliesslich auch eine kathodische e(t),;-Kurve aufgenommen. 


Einige Bespiele fiir die nach verschiedenen Prapolarisationszeiten erhaltenen 
anodischen und kathodischen e(t),;-Kurven sind in Abb. 2 wiedergegeben. 

Abb. 4 zeigt die Menge von passivierendem Sauerstoff an der Elektrode (4) als 
Funktion der Prapolarisationszeit. Aus der Kurve ist zu ersehen, dass vor dem 
Erreichen der Transitionszeit wahrend der HzC,O,-Oxydation praktisch kein passivie- 
render Sauerstoff auftritt. Erst nach Erreichen der Transitionszeit findet die Bildung 
der passivierenden Schicht statt; und zwar zum grossen Teil schon wahrend des 
Spannungsiberganges (Vergl.'). In Abb. 5 sind die Transitionszeiten der anodischen 
e(t);-Kurven nach verschiedenen Priapolarisationszeiten gegen die unter gleichen 
Bedingungen erhaltenen Ladungsmengen fir die Reduktion des anodisch gebildeten 
Oxydationsproduktes der Elektrode (aus den kathodischen e(t);-Kurven) aufgetra- 
gen; es ergibt sich, dass t mit zunehmendem @ kleiner wird, um praktisch auf Null 
zu sinken, wenn der $-Wert einer monomolekularen chemisorbierten Sauerstoff- 


schicht entspricht. 
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100 200 300 a0 t— 
sec 


Ass. 4. Pt/1 N H,SO,, 10-? M H,C.O,. Zunahme der passivierenden Schicht mit der 
anodischen Prapolarisationszeit (i 1 mA/cm?*) in H,C,O,-Anwesenheit. 
7 = Transitionszeit bei aktiven Elektroden. 
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as j 15 m Coulb. cm 
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Abs. 5. Pt/l1 N H.SO,, 10-7 MH.C,O,. i | mA/cm?*. Einfluss der anodisch 
gebildeten Sauerstoff-Schicht auf die Transitionszeit der anodischen e(t),;-Kurven. 


4(b) Prdpolarisation in Abwesenheit von Oxalsdure. Andererseits haben wir die 
anodische Prapolarisation der Elektrode bis zu einem reproduzierbaren teilpassivier- 
ten Zustand zunachst in Abwesenheit von Oxalséure vorgenommen. Durch anschlies- 
sende H,C,0,-Zugabe konnte festgestellt werden, dass ein Teil des anodisch gebildeten 
Sauerstoffs nach der H,C,O,-Zugabe schnell verschwindet. 


Hierbei wurde folgendermassen verfahren: 
Die Elektrode wurde in 100 cm* 1 N H,SO, mit 0,2 mA wahrend $ Min anodisch belastet (‘‘anodische 
Reinigung”’), dann | Min kathodisch belastet (kathodische Aktivierung), nach dem Auschalten des 
Stromes 5 sec im Ruhezustand belassen und danach mit 0,2 mA anodisch belastet. Um die Elektrode 
mit einer definierten Menge Sauerstoff zu beladen, wurde die e(t),;-Ladekurve ab einem konstant 
gehaltenen Potential oszillographisch verfolgt (durch geeignete ‘‘Triggerung” des Oscillographen). 
Dieses konstant gehaltene Anfangspotential lag etwas unter dem des Beginns der Sauerstoffabschei- 
dung. Der Prapolarisationsstrom wurde unterbrochen, wenn der Oszillographenstrahl eine vorgege- 
bene Markierung erreicht hatte. Zur Kontrolle wurden auch die so erhaltenen Teil-e(t);-Kurven 


4 
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photographisch aufgenommen (Abb. 6). (Diese Kurven stellen Teile von Segment C von Abb. | in™ 
dar). $ Min nach dem Stromausschalten wurde die kathodische e(t);-Kurve aufgenommen. Nach 
wiederholter Vorbehandlung wurden 2 cm’ 0,5 M H,C,0O, zugegegen (sodass die Lésung wieder 
10" M in H,C,0, wurde) und $ Min danach die kathodische e(t),-Kurve aufgenommen. (Erste 
Punkte der Kurven aj, ao, 5;, bs, C;, Cg der Abb. 7). 
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ABB. 6. Pt/l1 N H,SO,. Teil der anodischen e(t))-Kurve, i = 0,2 mA. 
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min 
App. 7. Abbaukurven der anodisch gebildeten Sauerstoffschicht Prapol-i = 0,2 mA/cm?. 
Kurven a,b,c: Prapolarisation ohne H,C,O,. Prapol-t: (a) t = 2 sec; (b) t = Ssec; 
(c) t 10 sec. Subindex 1: Ohne H,C,0,-Zugabe; 2: mit HyC,O,-Zugabe (10? m) 
Kurve d: Prapol. mit H,C,O, (Pt/1 N H,SO,, 10-? M H,C,O,) Prapol-t = 95 sec. 


Man kann aus diesen Versuchen ersehen, dass ein Teil des anodisch gebildeten 
Sauerstoffs sehr schnell mit der Oxalsdure reagiert, ausgenommen bei starkenen 


Praipolarisationen der Elektrode (grosser Unterschied zwischen den ersten Punkten der 
Kurven a, und a, bzw. 5, und b, von Abb. 7) Anderseits zeigen die nach dieser Vorbe- 
handlung erhaltenen Transitionszeiten + der anodischen e(t);-Kurven die selbe 6- 
Abhingigkeit wie die von Abb. 5 (dies ist aber nicht eingezeichnet). 


5. Selbstaktivierung der Elektrode 

Es wurde beobachtet, dass sich eine passive Elektrode im Ruhezustand (gesamt- 
stromlos) langsam aktiviert. Diese Selbstaktivierung findet bei beiden hier erwahnten 
Prapolarisationsarten (in Anwesenheit und Abwesenheit von Oxalsaure) statt. 
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Um diesen Effekt zu untersuchen, wurden an einer in Anwesenheit von Oxalsdure 
mit einer konstanten Prapolarisationszeit, wie oben beschrieben, vorbehandelten 
Elektrode nach verschiedenen Wartezeiten kathodische e(t);-Kurven aufgenommen. 
(Wahrend dieser Wartezeit wurde die Verbindung zwischen dem Oszillographen und 
der Bezugselektrode unterbrochen, um einen Stromfluss durch den verhiltnismissig 
kleinen Eingangswiderstand des Oszillographen zu verhindern.) Die Ladungen 4 der 
kathodischen e(t);-Kurven werden gegen die Wartezeit aufgetragen (Kurve d Abb. 7). 

Einen ahnlichen Abbau der anodisch gebildeten Schicht beobachtet man, wenn 
man die Elektrode in Abwesenheit von Oxalsdure wie oben beschrieben prapolarisiert 
und verschiedene Zeiten nach der H,C,O,-Zugabe die kathodische e(t),;-Kurve auf- 
nimmt. Von jedem Versuch mit H,C,O,-Zugabe (Punkte der Kurven ay, by, c.) wurde 
ein Blindversuch (nur mit | N H,SO,) gemacht (entsprechende Punkte der Kurven ay, 
b,, ¢,). Ein Vergleich der Neigungen der Kurven a, und ag, 5, und by, c, und cy zeigt, 
dass die Oxalsiure den passivierenden Sauerstoff reduziert, obgleich diese Reduktion 
langsam stattfindet. 

Ein Vergleich der Kurven ay, b,, c, und d zeigt, dass die Reduktion um so lang- 
samer ist (flachere Neigung der Kurve), je starker die Anfansbedeckung der passivieren- 
den Schicht ist. Das deutet auf eine starkere Bindung des chemisorbierten Sauerstoff 
mit zunehmender Bedeckung. 


C. DISKUSSION 


Die in dem experimentellen Teil beschriebenen Versuche zeigen eindeutig, dass die 
Passivierung der Elektrode fiir die Oxalsdure-Oxydation durch eine Bedeckung der 


Elektrode mit Sauerstoff bedingt ist. Eine vollstandige Passivierung fiir die Oxal- 
sdure-Oxydation wird erreicht, wenn die Elektrode mit einer monomolekularen 
Sauerstoffschicht bedeckt ist. 

Die Elektrode wird durch kathodische Reduktion oder durch langsame gesamt- 
stromlose Reduktion (durch die Oxalsdure) wieder aktiviert, wobei zu bemerken ist, 
dass die Reduktion dieses Sauerstoffs um so schwerer erfolgt, je starker die Elektrode 
mit Sauerstoff bedeckt ist. 

Die Frage, ob die anodische Oxydation der Oxalsaure direkt durch Elektroneniiber- 
gang oder durch aktiven Sauerstoff stattfindet, ist noch nicht geklart. 

Fir die Wirkung eines aktiven Sauerstoffs als Zwischenprodukt sprechen folgende 
Tatsachen: 

1. Die an odische Oxydation findet erst bei einem Potential statt, bei dem chemi- 
sorbierter Sauerstoff sich in hinreichendem Ausmass bilden kann, obgleich das 
Gleichgewichtspotential der Reaktion (1) in der Nahe des Potentials der Wasserstoff- 
elektrode liegt. Dies kann aber auch durch eine grosse Uberspannung dieser Reaktion 
verursacht sein. 

2. Die Transitionszeit in der anodischen e(t);-Kurve wird mit zunehmender 
Passivierung kiirzer. Diese Transitionszeitverkiirzung kann aber auch verursacht sein 
durch eine andere vorgelagerte Reaktion oder durch die unterschiedliche Aktivitat der 
verschiedenen Kristallitenoberflachen der Pt-Elektrode (vgl.’). 

3. Ein Teil des anodisch gebildeten Sauerstoffs wird nach Zugabe von Oxalsaure 
sehr schnell reduziert (Unterschied zwischen Beginn von Kurve a, und a, bzn. Kurve b, 
und 5, in Abb. 7). Diese schnelle Oxydation kann aber auch infolge eines elektro- 
chemischen Mechamismus (zweifache Elektrode) stattfinden. 
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In einer folgenden Arbeit sollen die hier vorgebrachten Ergebnisse zusammen mit 
anderen Versuchen (iiber den pH-Einfluss; von glattem und platiniertem Platin; 
i\/7/i-Bzw. iy/t,/i-Kurven fiir Elektroden mit jeweils konstanter Sauerstoff bedeckung) 
fiir die quantitative Klarung des Mechanismus der Oxalséure-Oxadation herangezogen 


W erden. 
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DISCUSSION 


A. M. SHAMS Et Din: For some time we have been interested in the oxidation of oxalic acid at 
the platinum electrode as a means of its polarographic determination. Some of our results have been 
recently published hese results are in agreement with those described by Dr. Giner in showing 
that the oxidation reaction depends to a great extent on the oxidation state of the electrode surface. 
We have found, for example, that when working with a clean electrode (oxide-free) the resulting 
current is a combination of a diffusion process (oxidation of the acid) and a non-diffusion process 
(oxidation of the electrode surface). Unless one waits for steady state diffusion currents, the shape 
of the current/potential curve does not really reveal the mechanism of the oxidation process. Also 
in discussing these steady state current/potential curves, the residual current must be taken into full 
consideration, since this shows the magnitude of the current associated with the oxidation of the 
metal 

Our results for the oxidation of the oxalic acid differ, however, from those described by Dr. 
Giner in two respects. First, we have found that the oxidation does take place on the oxide-covered 
electrode. The oxidation of the electrode was effected both chemically, by saturating the solution 
with oxygen gas, and electrochemically, by tracing in advance the residual current/potential curve. 
Under these conditions satisfactory current/potential curves showing plateaux characteristic of a 
diffusion-controlled process are obtained. The height of these waves, after correction for the residual 
currents, are proportional to the concentration of the oxalic acid in solution. 

Secondly, it has been established that the oxalic acid molecule does not oxidize simply according to 


COOH 
2CO, + 2H 
COOH 
At potentials at which oxygen evolution starts to occur at a measurable rate (comparable with the 


diffusion plateau of the oxalic acid wave), OH radicals are formed as intermediates. These OH 
radicals react with the diffusing oxalic acid molecule according to: 
COOH 


OH = 2CO, + H,O + H+ 
COOH 
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Thus the oxidation of the oxalic acid molecule is a one-electron reaction, since the formation of 
the OH radicals is taken care of in the residual current curve and occurs whether the oxalic acid is 
present or not. 

Oxidations involving OH radicals have also been observed in the oxidation of iodide ions? and 
ferrous iron.* All these reactions have something in common: they occur at highly positive potentials 


and involve a large free energy decrease favouring their occurrence. 
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J. Giner: Das Verfahren von S.E.S. El Wakkad, S. E. Khalafalla und A. M. Shams El Din zur 
Aufnahme von Stromspannungskurven (kontinuierliche periodische Stromunterbrechung mit 3 sec 
Belastungs-, 9 sec Unterbrechungszeit und Messung des unmittelbar nach der Belastung sich einstel- 
lenden *‘maximalen Stromes’’) scheint uns, obgleich von Interesse fiir quantitativanalytische Zwecke, 
wenig geeignet, um den Mechanismus einer Reaktion zu klaren. 

So sind z. B. die gemessenen Str6me undefinierter Natur, da nach jeder Stromunterbrechung die 
Depolarisatorkonzentration an der Elektrode sich teilweise der Konzentration im Innern der Losung 
angleicht. Die erreichte Angleichung ist eine komplexe Funktion des Stromes, der Beziehung zwischen 
Belastungs- und Unterbrechungszeit, der Unterbrechungsfrequenzen usw. Die gemessenen Stréme 
sind praktisch die maximalen StrOme von undefinierten potentiostatischen Einschaltvorgangen und 
der gemessene ‘‘Grenzstrom” wird im Falle reiner Diffusionskontrolle nicht ein Diffusionsgrenzstrom 
im ublichen Sinn (er nF D/O C°) sein. (Unter anderem k6nnten die *‘Grenzstr6me’’ von der 
Reversibilitat und von der Tragheit des “-Amperemeters abhangen). Auch spricht die Beobachtung 
verhaltnismassig grosser Reststrome (residual current) bei Potentialen, bei denen die O,-Entwicklung 
noch nicht méglich ist, fiir die Nichtstationaritat der gemessenen Strome (oder fiir die Anwesenheit 
von Verunreinigungen in den p.a.—-Produkten), da bei Einstellen eines bestimmten Potentials in dem 
genannten Bereich der Grenzstrom fiir die Pt-Oxydation abnehmen und beim Erreichen einer 
gewissen Oberflachenbedeckung auf Null absinken muss. 

Aus diesen Griinden haben wir Versuche vorgezogen, die entweder kontrollierbar instationar 
sind [e(t),-Kurven] oder quasistationar (J-e-Kurven mit kontinuierlicher Belastung). 

Diese allgemeinen, die Methode betreffenden Gesichtspunkte erméglichen eine Stellungnahme 
zu den beiden von Dr. Shams El Din vorgebrachten Einwendungen: 

1. Bei den verhaltnismassig kleinen Konzentrationen, die von den obengenannten Autoren 
gebraucht wurden (maximal 2. 10-* M), ist zu erwarten, dass auch bei Verminderung der aktiven 
Oberflache durch vorhergehende Oxydation die Diffusionshemmung eine grosse Rolle spielt, wahrend 
bei unseren Messungen (Cy,0,0, 10-* M) unter ahnlichen Umstanden die Oberficheneffaekte 
(Passivierung) Uberwiegen sollten. 

Dariibehinaus erscheint es uns sehr fraglich, ob die dort aufgenommenen Kurven sich tatsadchlich 
auf “‘vollig oxydierte’’ Elektroden beziehen: 

Eine Oxydation der Elektrode infolge der vorhergehenden Aufnahme der ‘‘Reststromspannungs- 
kurve’’ (J — e-Kurve in Abwesenheit von Oxalsdure) kann in der Tat aufgehoben werden entweder 


durch eine geniigende Potentialerniedrigung, um die Kurve mit H,C,O, wieder aufzunehmen (anders 
ware es bei einer Aufnahme in Richtung abnehmender Potentiale) oder durch die in dieser Arbeit 


untersuchte ‘‘Selbstaktivierung”’ der Elektrode. 

Andererseits bedeutet die Durchspiilung der Lésung mit Sauerstoff keineswegs, dass die Elektrode 
oxydiert wird.” 

2. Der ‘‘Ein-Elektron-Mechanismus”’ 

H.C,O, + OH’ — 2CO, + 2H,O + Ht +e- 

wird aus der Tatsache hergeleitet, dass der Grenzstrom (Unterschied zwischen scheinbarem Grenz- 
strom und Reststrom) fiir die H,C,O,-Oxydation gleich dem fiir die Ein-Elektron-Reaktion J — 
J + e- ist. Man muss jedoch beriicksichtigen, dass auch die Bildung von OH’ ein Elektron bendtigt, 
d.h. dass der ‘‘Reststrom’’ mindestens so gross wie der gemessene ‘‘Grenzstrom” sein sollte. Das 
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wird von den durch die obengenannten Autoren aufgenommenen Kurven fiir gréssere H,C,O,- 
Konzentration nicht erfillt. Die Tatsache, dass beide Grenzstréme gleich sind, kann vielleicht, 
ausser durch die obenerwahnten Schwierigkeiten bei der Deutung des Grenzstromes (méglicher 
Einfluss der Reversibilitat auf diesen fiktiven Grenzstrom), durch die Nichterfiillung zweier Annahmen 


erklart werden, namlich: dass D,, Dy,c,o, und dass der Grenzstrom nur durch Diffusion (keine 


langsame, rein chemische, vorgelagerte Reaktion) bedingt ist. 
Die obigen Einwande bedeuten nicht, dass wir einen ahnlichen Mechanismus mit einem ‘‘aktiven”’ 
Die vorhandenen Experimente bringen jedoch bis jetzt noch keine 


Sauerstoff fiir unm6glich halten 
Beweise fiir das Wirksamwerden einer aktiven Form des Sauerstoffs. Eindeutig ist dagegen der 


Nachweis einer passivierenden Form des chemisorbierten Sauerstoffs. 
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AN X-RAY DIFFRACTION STUDY OF THE ANODIC 
OXIDATION OF Ag IN H,SO, SOLUTION* 


G. W. D. Bricacs, I. DUGDALEt and W. F. K. WyNNE-JONES 


Physical Chemistry Laboratories, King’s College, Newcastle upon Tyne 1, England. 


Abstract—X-ray diffraction patterns of the anodic oxide layer on Ag have been obtained from 
oscillating Ag electrodes during polarization in H,SO, solution, and have been compared with 
those obtained from Ag in KOH and from an inert electrode in acid Ag,SO, solution. Powder 
photographs have also been obtained and the effect of decomposition of the oxides investigated. 
It is shown that the anodic oxide film formed on Ag in H,SQO, solution thickens considerably during 
continuous polarization and that both AgO and Ag “peroxysulphate” are formed. 

Résumé—A la suite d’études aux rayons X faites sur la couche anodique formée sur une électrode 
oscillante on a fait une comparaison des oxydes déposées a une électrode d’argent dans des solutions 
de H,SO, et de KOH et a une électrode de platine dans a solution acide saturée de Ag,SO,. Par la 
méthode des poudres on a déterminé l’effet de la décomposition des oxydes. Il est montré que la 
couche anodique s’accroit fortement pendant le passage du courant et qu’on trouve a la fois l’oxyde 
et le peroxysulfate d'argent. 

Zusammenfassung—Anodisch auf Silber in Schwefelséure gebildete Oxydschichten wurden wahrend 
ihrer Bildung auf oszillierenden Elektroden mit R6ntgenstrahlen untersucht und die Aufnahmen 
mit solchen von Silber in KOH und auf Pt-Elektroden in saurem Silbersulfat gebildeten verglichen. 
Die Zersetzung von den Oxyden wurde mit Pulveraufnahmen untersucht. Es wird gezeigt dass 
sich der anodisch gebildete Oxydfilm auf Ag in H,SO,-Lésung wahrend der andauernden Polarisation 
stark verdickt und dass sowhol AgO als auch Peroxysulfate entstehen. 


INTRODUCTION 

THERE seems to be general agreement that the initial stage in the anodic oxidation 
of Ag in H,SO, solution is the formation of an Ag,SO, layer, as reported by Jones 
and Thirskt and Wales and Burbank*. Further investigation of the black 
compounds formed on further polarization has revealed the presence of a face-centred 
cubic structure. This cannot be argentic oxide AgO, which has been shown in recent 
work by McMillan’, Scatturin et a/.4 and Graff and Stadelmaier® to have a mono- 
clinic structure. The oxide with the face-centred cubic structure has also been obtained 
by anodic deposition at inert electrodes in AgNO;, Ag,SO, and AgF solutions, 
although there has been some uncertainty regarding the unit cell dimensions. Braek- 
ken® in 1935 gave ay = 9-9 A, pointing out that the strongest lines could be indexed 
with a, = 4-95 A. Several later authors®.’ have preferred the larger unit cell, whilst 
admitting some doubt as to whether specimens were contaminated with AgO. The 
compound is frequently termed silver peroxysulphate.* 

We have examined the structural changes occurring on oxidation of Ag in H,SO, 
using X-ray diffraction patterns obtained both by powder methods and from working 
electrodes in situ. The latter method was also used to compare the products of 
anodic oxidation in KOH and of anodic deposition from Ag,SO, solution at inert 
electrodes, and the possible effects of oxide decomposition on the interpretation of 
diffraction evidence has also been studied. 


* Manuscript received 14 May 1960. 
+ Present address: I.C.I., Metals Division, Birmingham. 
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EXPERIMENTAL 

X-ray techniques 

[wo procedures were used: 

(i) Dried Ag wire electrodes carrying the oxide layers were mounted in a powder 
camera and rotated during exposure. 

(ii) Oscillating wire electrodes were photographed during passage of current, 
using the method described by Briggs’. 

5-74 cm and 6:00 cm diameter cameras were used with Fe-filtered Co radiation at 
40 kV and 9mA. Exposures were 2-2°5 h in duration. 





D2 / PbSOQ, MH2>SO4 =O V 











me, sec 


Fic. |. Anodic polarization curve at constant current of 30 mA/cm? for Ag in M H,SO, 


Electrochemical techniques 

Constant current polarizations were used throughout, usually with 28 s.w.g. Ag 
wires in M H,SO,, and N KOH, at 40 to 80 mA/cm?. Pt and Au wires were also used 
for deposition from H,SO, saturated with Ag,SO, at approximately 10 mA/cm*. 
Wires were surrounded by a circular cathode to encourage even formation of oxides. 

A representative potential/time curve for Ag in M H,SOQO, is shown in Fig. 1. 
Stage BC is the sulphation step | which is followed by a sudden increase in potential 
to D. The slow fall in potential from D is accompanied by the growth of black oxide 
centres until they completely cover the electrode surface at F. Oxygen is evolved from 
these centres and after F this takes place with almost 100 per cent efficiency.® 


X-ray diffraction patterns 

Fig. 2 shows diffraction patterns obtained from oscillating electrodes. 

Fig. 2(a) is from an Ag wire during polarization for 25h in M H,SO, at 40 
mA/cm*. It should be compared with Fig. 2(b), showing the anodic deposit formed 
on Au in H,SO, saturated with Ag,SO, during polarization at 10 mA/cm*. Both 


these patterns show the strong lines of the cubic structure at 2°84, 2:49 and 1-76 A. 
In Fig. 2(b) a faint line at 2-27 A is also visible, and, as material continuously polarized 


at an inert electrode should be free from decomposition products, this indicates the 
unit cell of a = 9-9 A rather than a = 4-95 A. 

Fig. 2(c) is from an Ag wire during polarization at 60 mA/cm? in N KOH. This 
is quite different from Fig. 2(a) and Fig. 2(b), showing only peaks due to monoclinic 


AgO and the Ag wire support. 
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Fig. 3 shows a series of patterns obtained from dry wire electrodes during the 
earlier stages of formation of the oxide layer. The electrodes were formed for 1, 9, 40 
and 120 min respectively at 40 mA/cm?, and the photographs show the initial forma- 
tion of Ag,SO, followed by lines due to AgO and then Ag peroxysulphate, the latter 
eventually predominating. 

Fig. 4 shows the decomposition of a dry oxide layer formed as in Fig. 2(a). These 


photographs were obtained from a single oscillating electrode which was quickly 





Au AgC Ag peroxy- 
Sulphate 


Fic. 2. Diffraction patterns from oscillating electrodes. 
(a) Ag in M H,SO,, 40 mA/cm? 
(b) Au in M H,SQ, sat. with Ag,SO,, 10 mA/cm? 
(c) Ag in M KOH, 60 mA/cm’. 


washed and dried and then remained set up in the instrument. They show the decrease 
in intensity of lines due to peroxysulphate with a corresponding increase in those of 
AgO and of Ag,SO,. The Ag,SO, formed in this way appeared finely divided in 
contrast to that formed during polarization, which gave characteristically spotty rings. 

Fig. 5 shows the rapid removal of Ag peroxysulphate by self-discharge in H,SO, 
and the increased proportion of AgO in the layer. 


DISCUSSION 
Comparison of photographs obtained with oscillating electrodes (Figs. 2a and 2b 
above) show that after anodic oxidation for 2:5 h at 40 to 80 mA/cm? the oxide layer 
on an Ag wire consists mainly of material with a face-centred cubic structure appar- 
ently identical with that deposited anodically on an inert electrode from a saturated 
silver sulphate solution. The pattern from the Ag wire electrode showed additional 
weak reflections indicating the presence of small amounts of AgO and Ag,SO,. 
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Ag peroxy- 
Sulphate 


Diffraction patterns from dry Ag wire electrodes after anodic polarization 
in M H,SO, at 40 mA/cm*. 
(a) 1 min. polarization 
(b) 9 min. polarization 
(c) 40 min. polarization 
(d) 120 min. polarization 


As rapid self-discharge and dissolution of oxides prevents examination of an 
oscillating electrode on open circuit the earlier stages of layer formation had to be 
explored by means of dried wire electrodes polarized for varying lengths of time. 
These patterns (Fig. 3) showed first lines due to Ag,SO, and AgO, then peroxysulphate, 
the last two compounds being apparently formed simultaneously, but the proportion 
of peroxysulphate increasing as polarization was continued. The reflections due to 
the Ag wire which appear strongly in the back-reflection region of Figs. 3(a) and (b) 
disappear in Fig. 3(c), i.e. between 9 and 40 min polarization, showing that under 
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AqSo, AgO Ag peroxy- 
sulphate 
Fic. 4. Diffraction patterns showing decomposition on standing of dry anodic oxide 


layer on Ag. 
(a) after 1 day (b) after 7 days 








A 


Ag AgO Ag peroxy- 
sulphate 


Fic. 5. Diffraction pattern showing anodic oxide layer as Fig. 3(d) after 5 min self- 
discharge in M H,SO, 
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these conditions the layer continues to grow in thickness although the electrode 
process is mainly oxygen evolution. That is, the Ag is not fully passivated but con- 
tinues to pass through the layer, either by partial breakdown of the passivating film 
or by ionic transport through the oxide. This agrees with the coulometric data 
already obtained.” 

The final photograph, Fig. 3(d), shows a higher proportion of AgO than the 
corresponding pattern from an oscillating electrode, and it is therefore desirable to 
know how far the presence of AgO lines may be due to decomposition of the higher 
oxide. Successive photographs of a single electrode standing in air (Fig. 4) show that 
the decomposition of dry Ag peroxysulphate in contact with Ag does produce both 
AgO and Ag,SO,. For a layer of the thickness used here the process was substantially 
complete after | month, and the alteration in the diffraction pattern after 1 day was 
very slight. It is therefore unlikely that decomposition of dry specimens would affect 
normal powder photographs taken using an exposure of 2-3 h. 

On the other hand trial showed that self-discharge and dissolution of the oxide 
layer on open circuit in M H,SOQ, was rapid, and the effect was to diminish intensity of 
peroxysulphate reflections relative to those of AgO. It appeared to us that the initial 
reaction took place unevenly, and as the proportion of the wire electrode exposed to 
the X-ray beam is small when mounted in a powder camera considerable changes due 
to self-discharge may be recorded after short intervals on open circuit (Fig. 5). Taking 
into account that our electrodes were transferred to distilled water after a maximum 
of 3 s from interruption of the current, we do not think the amount of self-discharge 
in that period sufficient to account for the proportion of AgO shown in Figs. 3(c) and 
3(d). It is also notable that Wales and Burbank* observed no more than a trace of 
AgO after anodization in H,SO, solution, although their procedure of carrying out 
diffractometry on an isolated plaque wet with acid might be expected to show pro- 
nounced effects due to self-discharge. Probably the faint lines due to AgO and Ag,SO, 
on our oscillating electrode photographs are partly due to self-discharge on the upper 
part of the wire where the effective current density is lower than the average value for 
the wire as a whole. 

The structural evidence therefore suggests that after prolonged polarization of a 
Ag wire in H,SO, the composition of the layer is predominantly silver peroxysulphate, 
at least in the outer parts. There is considerable evidence that AgO is also present 
after the sulphation stage and it is suggested that its formation precedes that of the 
peroxysulphate, but the proportion of the latter increases while polarization continues 
and the layer thickens. 

There are several different processes which would fit this evidence and structural 
data provide only a general indication as to which are the more probable. Thus 
silver peroxysulphate can clearly be formed by anodic oxidation of Ag* ion and hence 
could be derived from the Ag,SO, layer originally present on the electrode. The 
quantity would be limited by the amount of sulphate present, and moreover the 
process does not account for the presence of AgO except as a decomposition product 


of the peroxysulphate. Therefore, while this is a possible process, we do not regard 


it as the most likely one. 
Oxidation of solid Ag,SO, to AgO is a possible reaction: 


(i) Ag,SO, + 2H,O > 2AgO + 4H*+ + SO,- + 2e; Ey 
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The AgO may then be further oxidized to peroxysulphate, since this stucture is not 
specifically characterized by the presence of sulphate ion,® and may even be formed 
by the oxidation of Ag or AgO by ozone as implied by one of the experiments of 
Schwab and Hartman”. 


The reactions 
(il) Ag H,O —- AgO 2H 


(iii) 2Ag + 3H,O — Ag,O, + 6H* + 6e; Ey° = 1:3, V 


also appear to be possible although the calculated potentials are approximate due to 


uncertainty in the free energies of formation of the higher oxides, here taken as 
AG*(AgO) 2:60 kcal and AG’(Ag,Os) 20-9 kcal respectively." These 
processes might therefore contribute to the observed increase in thickness of the oxide 
layer after passivation has been brought about. 

The diffraction evidence, together with kinetic data,? appears to agree best with 
the supposition that AgO is first formed by reaction (i), the oxidation of solid Ag,SO,, 
and this view appears to be strengthened by the fact that AgO is not detected in the 
anodic oxidation of an H,SO,-Ag,SO, solution at an inert electrode. On further 
polarization, Ag peroxysulphate becomes the main solid reaction product. The 
mechanism of its formation is uncertain, but it is evident that, as stated by Wales 
and Burbank, the peroxysulphate structure is not produced by anodic oxidation 
of Ag in KOH. 
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DEPOT ELECTROLYTIQUE DE L’ION ZINC SUR 
ELECTRODE A VEINE DE MERCURE* 


A. Rius, I. M. TorbDesILLAs et A. SACRISTAN 
Instituto de Quimica-Fisica Rocasolano, Madrid, I spagne 


Résumé—Etude de la réduction de l’ion zinc avec l’électrode a veine de mercure en solutions de KCI 
et KNOs, tenant compte des influences de la température et de la concentration de l’électrolyte 
support 

On conclut que le mécanisme de réduction de lion zinc varie selon la concentration de KCl. 
Cependant les résultats obtenus avec KNO, sont analogues aux résultats obtenus avec KCI dilué. 


Le processus devient de plus en plus réversible 4 mesure qu’augmente la température. 


Abstract—The reduction of the zinc ion at the mercury jet electrode has been studied in KCI and 
K NO, solution, with regard to the influence of temperature and of the concentration of supporting 
electrolyte 

It is concluded that the mechanism of the reduction varies according to the concentration of KCI. 
The results obtained with KNO, are similar to those obtained with dilute KCl. 


The processes become more and more reversible as the temperature is raised. 


Zusammenfassung— Es wird die Reduktion des Zink-lons an der Quecksilber-Strahlelektrode in KCl 
und KNO,-Lésungen untersucht. Der Einfluss der Temperatur und der Konzentration des Zusatz- 
elektrolyten wird beriicksichtigt. 

Man gelangt zu dem Schluss, dass der Reduktions mechanismus des Zinks je nach der Konzen- 
tration des KCl verschieden ist. Die mit KNO, sowohl in verdiinnter als auch in konzentrierterer 
Lésung erhaltenen Ergebnisse entsprechen den mit verdiinntem KCl erhaltenen. 

Mit zunehmender Temperatur besteht die Tendenz zu grésserer Umkehrbarkeit. 


ETANT donneé l’intérét, da a ses caractéristiques spéciales, que peut avoir l’électrode a 
veine de mercure dans I’étude de la cinétique électrochimique de certaines réactions en 
se comportant réversiblement avec l’électrode 4 gouttes de mercure, nous avons mis au 
point expérimentalement un modéle pour étudier ces phénoménes. 

L’électrode 4 veine de mercure présente sur l’électrode 4 gouttes plusieurs avan- 
tages. Une fois fixées certaines conditions, elle offre une surface constante; elle 
dispense, d’autre part, de dépresseur de maxima. Mais surtout, grace au renouvelle- 
ment continu de la veine de mercure, il ne s’établit pas a sa surface un équilibre entre la 
substance réductrice et le produit de la reduction, 4 moins que cet équilibre ne s’éta- 
blisse trés rapidement. Aussi est-il possible de réaliser avec l’électrode 4 veine de 
mercure, l'étude ainsi que la détermination des constantes cinétiques de certaines 
réactions que l’on ne pourrait pas étudier avec I’électrode 4 gouttes, en raison de leur 
réversibilité. 

Divers travaux antérieurs avaient deja tiré parti de l’électrode a veine de mercure 
comme instrument de recherche en cinétique électrochimique.';*;?;4 Une équation a 
méme été proposée pour interpréter les courbes polarographiques correspondant a des 


processus irréversibles ou quasi-irréversibles,® elle permettrait de calculer les 


* Présenté a la 1le Réunion du CITCE, Vienne, Septembre 1959. 
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constantes cinétiques les plus importantes: «, n et K. Cette équation est dans sa 
forme simplifiée: 

i ' 

lq 


ou B est une fonction du potentiel 


E , 
B— exp (« + P) 2 (Vis ~ Fy 


z. et § sont les coefficients de transfert des réactions directe et inverse, et 


7 


f(y) ~— (1 — exp y* erfe y) 


/— avec 
N Dv 
longueur de veine 
vitesse de la veine 
coefficient de diffusion 
constante de vitesse du processus électrochimique, liée au potentiel par l’équation 
bien connue: K = Ky fexp(—an,FV/RT) ou «, F, R, T ont leurs significations 
usuelles. 
PARTIE EXPERIMENTALE 

Nous avons perfectionné l’électrode a veine utilisée par Rius et ses collabora- 
teurs,®»”-8 en modifiant la cellule et en faisant les corrections nécessaires pour que les 
résultats expérimentaux soient utilisables a l'étude de la cinétique des réactions 
d’électrode. 

Ces modifications ont pour but de mieux contréler les conditions expérimentales et 
d’éliminer toutes causes possibles d’erreurs. Ainsi, la cellule en pyrex posséde des 
parois doubles, ce qui permet de fixer et contréler la température. Le capillaire est 
soudé directement au réservoir de mercure et tous les raccords de caoutchouc ont été 
remplacés par des rodages, ce qui évite toute contamination du mercure. On emploie 
comme anode une électrode de platine et le compartiment anodique est sé¢pareé du reste 
de la cellule au moyen d’un disque en porcelaine poreuse. Comme électrode de 
réferénce, l’on utilise un semiélément au calomel. Les électrolytes étaient trés purs; 
en particulier, l’on a purifié avec soin KCI par cristallisations successives et calcination 
pendant 5 h a 500°C. 

Nous avons tout d’abord étudie les conditions de la cellule ainsi que les facteurs de 
correction appropriés aux résultats expérimentaux obtenus directement. Pour cela, 
nous avons employé des solutions de CdCl, dans 0,1 M KCl, pour lesquelles nous 
possédions déja les polarogrammes a gouttes correspondants. L’ion Cd** a été choisi 
parce qu’il est réduit réversiblement sur électrode a gouttes et aussi sur électrode a 
veine, d’aprés nos recherches antérieures et les résultats de Koryta, Weaver et Parry.*:4° 

Les principaux inconvénients de l’électrode a veine sont les suivants: (1) la valeur 
relativement grande de l’intensité du courant de charge de la double couche; (2) la 
variation de la longueur de la veine avec le potentiel appliqué. 

Pour pallier 4 ces inconvénients, nous avons déterminé empiriquement la relation 
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entre la longueur de veine et le potentiel (dans chaque solution de base), en mesurant la 


premiére avec un cathétométre pour chaque valeur du potentiel applique. Pour des 
potentiels qui ne sont pas trop élevés (800-900 mV) la longueur de veine reste pratique- 
ment constante, mais si le potentiel dépasse 900 mV, elle augmente assez rapidement. 

Par ailleurs, pour repérer l’intensité de charge de la double couche, l’on a construit 
les courbes donnant l’intensité en fonction du potentiel pour chaque solution de base 
employee. 

En tenant compte des résultats de Rius ef al.’ et Polo’® les formules 
employées pour l’électrode a gouttes sont applicables a l’électrode 4 veine (a condition 
de substituer i/// a l’intensité, i, mesurée il, étant la longeur de la veine), la valeur de 
l’intensité corrigée, introduite dans les calculs est: 

bin I 


I orr 


\ i I corr 


(i intensité lue au microampéremétre; i, = intensité de charge; / = longueur de 
la veine correspondant au potentiel corrigé, V.o,,). La correction du potentiel est 
simplement due a sa chute ohmique entre l’electrode de mercure et la pointe de la 
sonde. 

On a calculé la résistance ohmique par deux voies distinctes, qui ont conduit aux 
valeurs concordantes 43 et 44 Q. 

Dans le premier cas on a fait le calcul par application de la formule: 


ou R = la résistance ohmique, i = lintensité de courant, 7 = la conductivité spécifi- 
que de la solution, ry = le rayon de la veine et r = la distance entre la pointe de la 
sonde et l’axe de la veine. 

L’autre méthode revient 4 mesurer les potentiels de demi-onde de solutions de 
CdCl, a diverses concentrations dans 0,1 M KCl et a représenter ceux-ci en fonction 
des demi-intensités-limites correspondantes. 

En employant ces valeurs corrigés de i et de V pour l’électrode a veine dans des 
solutions d’ions Cd** et en comparant avec les polarogrammes a gouttes de ces mémes 
solutions, l’on vérifie une fois de plus la proportionalité entre concentrations (déter- 
minées avec le polarographe a gouttes) et hauteurs d’onde ou intensités-limites pour 
l’électrode a veine, ainsi que la concordance entre les potentiels de demi-onde obtenus 
avec les deux especes d’électrodes. 

Pour vérifier ’opportunité de ces corrections, nous avons calculé la courbe théo- 
rique déduite de equation de Tomes pour une solution de CdCl, a la température de 
l’expérience, prenant comme potentiel de demi-onde et intensité-limite, les valeurs 
trouvées expérimentalement. Son tracé satisfait parfaitement aux valeurs expérimen- 
tales corrigées, i, et V,, comme on peut le constater sur la Fig. 1. 


REDUCTION ELECTROLYTIQUE DE L’ION ZINC 


Nous avons étudié la réduction de lion zinc a différentes concentrations, en tenant 
compte, tout spécialement, des influences de la concentration de l’électrolyte support 
et de la température. Comme solution de base l’on a utilisé des solutions de KCI et de 
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KNO;. L’étude a été complétée par l’établissement des polarogrammes a gouttes 
correspondants. 

A partir de ceux-ci, obtenus a différentes températures et concentrations de ZnCl,, 
l’on obtient par interpolation les intensités-limites pour une température et une con- 
centration donnée, ainsi que la valeur du potentiel de demi-onde 4 chaque temperature. 
Ainsi, a partir de ces données on peut calculer les coefficients de température de 
l’intensité-limite, (1/i)/(di/dt), qui sont de Vordre de 1,9 pour cent par degré centi- 


grade, et du potentiel de demi-onde (qui est 0,9 mV/°C). 














Resultats expérimentaux 

En tenant compte de la chute ohmique de potentiel, on obtient avec le polarographe 
a gouttes, des courbes symétriques conformés a la loi de Tomes, quoique, a basse 
température, le coefficient b de la représentation semi-logarithmique soit quelque peu 
supérieur au coefficient théorique (36 mV au lieu de 30 mV). 

Avec l’électrode a veine, l’on obtient des courbes assez différentes selon la tempeéra- 
ture d’expérience et la concentration de la solution de base. 


Résultats obtenus avec KCl comme électrolyte support 

Les résultats obtenus avec I’électrode 4 veine permettent d’apprécier l’influence 
importante de la température sur le processus de réduction de lion Zn. 

A la température maximum mise en oeuvre (50°C), l’aspect de l’onde correspond a 
un processus nettement réversible; le potentiel de demi-onde trouvé est le méme, dans 


les mémes conditions, qu’avec le polarographe a gouttes. L’inverse de la pente obtenue 





66 A. Rius, I. M. TorpesILLas et A. SACRISTAN 


en appliquant |’équation de Tomes est trés proche de la valeur théorique pour un 
processus au cours duquel il y a un échange total de deux électrons (Tableau 1). 

A mésure que la température décroit, l’aspect de la courbe évolue vers celui des 
courbes irréversibles. Les potentiels de demi-onde deviennent plus négatifs que ceux 
obtenus avec |’électrode 4 gouttes et l’inverse de la pente prend des valeurs accrues, 
s‘écartant de plus en plus des valeurs théoriques. Dans la Fig. 2, lon peut ainsi 


TABLEAU 1. ELECTRODE A vEINE. (0,1 M KCl) 





Conc. ZnCl, t Vie Vio bteorr b l K 10? 
(M) (°C) (mV) (mV) (mV) (mV) (mV) (cm/seg.) 


~— 


0,002 1016 1065 27.0 
997 1020 29,6 
980 990 30,9 
970 975 32,0 


wee — 
NUN WN 
> Uw Nh 


0.004 1000 1023 29.0 
987 1003 30,5 
48 970 976 31.8 





Potentiel de demi-onde obtenu avec l’électrode a gouttes. 
Potentiel de demi-onde obtenu avec l’électrode a veine. 
Coefficient de Tomes 
Coefficient du potentiel de equation: 

K Valeur de la constante de vitesse pour } 


apprecier les écarts de quelques droites de Tomes, correspondant a des solutions 
0,002 M de ZnCl, dans 0,1 M KCI. 

En appliquant la méthode d’analyse des processus irréversibles sur l’electrode a 
veine (méthode dont nous avons parle plus haut et qu’avaient employée déja Weaver et 
Parry*), l’on a obtenu les courbes, log K en fonction de V (Fig. 3). L’on a attribué au 
potentiel de demi-onde une valeur interpoleée, a la température d’experience, a partir du 
graphique construit avec les résultats du polarographe a gouttes. 

Comme on peut le constater, les points expérimentaux se placent bien sur une 
droite. A partir de ces relations entre log K et V, on a déterminé les valeurs corre- 
spondantes de Ky et nx, oi Ky est la constante de vitesse pour le potentiel théorique de 
demi-onde. Le Tableau | groupe les valeurs des différentes constantes cinétiques corre- 
spondant a diverses experiences dans lesquelles l’on a fait varier tantét la concentration 
de lion Zn, tantét la température. 

En examinant ces données, l’on déduit que n doit étre égal 4 2 pour que ~« soit 
moindre que l’unité. En outre, « croit notablement avec la température selon une loi 
linéaire. L’énergie d’activation calculée a partir des valeurs de log Ky, est de l’ordre de 
6 a 8 kcal/mol ce qui est bien supérieur a l’énergie d’activation du phénoméne de 
diffusion pure, determinée a partir de log id, soit 2 kcal/mol. 

En employant une solution de 1,0 M KCI comme solution de base, les courbes 
polarographiques ont un aspect un peu singulier, ceci dans tous les cas et quelle que 
soit la température. Dans ces courbes l’on peut distinguer deux parties. L’une corre- 
spondrait a un processus peu irréversible et l'autre 4 un processus franchement 
irréversible. 

Cette distinction est encore plus visible avec la représentation [log i/(id — i)V] 
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dans laquelle les points expérimentaux peuvent se grouper sur deux droites de pentes 
différentes (Fig. 4). 

En calculant les constantes de vitesse par la méthode indiquée plus haut et en les 
représentant en fonction du potentiel, l'on obtient 4 nouveau deux droites de pentes 


trés semblables 4 celles des droites obtenues dans la répresentation de Tomes. Les 











Vv, mv 


Fic. 4 


TABLEAU 2. ELECTRODE A vEINE. 1,0 M (KCl) 





by bs hy ly _ K°, x 107 K°, x 107; Via, Vig 
(mV) (mV) | (mV) | (mV) ml (cm/seg.) (cm/seg.) (mV) (mV) 


0,29 0,42 1060 
0,34 0,60 1023 
0,60 0,93 1012 
0,83 1,12 1009 





potentiels des points d’intersection des deux droites dans ces réprésentations sont trés 


voisins. Le Tableau 2 consigne les valeurs numériques des différents paramétres. 

Quoique l’on puisse reconnaitre la tendance de « 4 augmenter avec la température, 
cette croissance n’apparait cependant ni réguliere, ni systématique. Les potentiels 
d’intersection des deux droites sont d’autant moins négatifs que la température est 


plus haute. 


Résultats obtenus avec KNO, comme électrolyte support 

En employant KNO, comme électrolyte support, que la concentration soit 0,1 M 
ou 1,0 M, l’on obtient toujours une droite unique avec la représentation de Tomes, 
et aussi en représentant la constante de vitesse du processus direct de réduction en 
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TABLEAU 3. ELECTRODE A VEINE. (0,002 M ZnCl.) 





Conc. KNO ; Viv btcorr b 
(M) , (mV) (mV) (mV) (mV) (cm/seg.) 


1052 8, : ] 0,58 1,70 
1010 , 2 0,76 1,32 
995 ‘ ; 1,16 2,82 


975 32, 3 1,52 3,34 


1128 29,2 0,46 0,40 
1080 q 87 } 0,54 0,46 
1015 32, 8 0,80 1,20 








fonction du potentiel (Fig. 5). Dans ce cas encore, les coefficients nx augmentent avec 
la température, la concentration de l’électrolyte support restant la méme. 

Par ailleurs, dans les mémes conditions de température, la valeur de nx est plus 
grande dans la solution la plus diluée de KNO,;. Le Tableau 3 résume les valeurs 
obtenues. 

DISCUSSION 

Les résultats qui précédent permettent de conclure que la réduction du zinc sur 

mercure n’est pas un phénoméne simple, tout au moins dans certains cas. 
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La relation non linéaire, entre log K et le potentiel, que manifestent clairement les 
expériences avec 1,0 M KCI comme electrolyte support, ainsi que la variation irrégu- 
liére du coefficient de transfert avec la température, semblent indiquer que, dans ces 
conditions, la réduction de lion zinc n’a pas lieu selon un mécanisme dont la cinétique 
est régie par un seul processus régulateur. 

Heyrovski"»"* en essayant d’interpreter les résultats qu'il avait obtenus par une 
méthode oscillographique, appliquée tant a l’electrode a gouttes qu’a l’éelectrode a 
veine, suppose que la réaction de réduction a lieu en deux temps: réduction a Zn 
monovalent, puis réduction a Zn métallique. La réaction Zn* — Zn peut avoir lieu 
soit par réduction sur la cathode, soit par la dismutation Zn Zn+ — Zn Zn**,* 

Par ailleurs, Berzins et Delahay’ et Delahay™ ont développé une méthode 
d’analyse pour l’étude des processus irréversibles dans lesquels la réduction se fait par 
palier et convenant chaque fois que la réduction irreversible est telle que la reaction 
inverse soit négligeable. Alors, selon la relation entre les constantes cinetiques des 
deux réactions électrochimiques successives, la courbe polarographique differe plus ou 
moins de la courbe polarographique qui correspondrait 4 un processus unique et 
méme arrive a se dédoubler en deux courbes distinctes. De plus, le graphique (log K, 
V) ne donne plus une seule droite. 

La concordance qualitative entre nos résultats et ceux issus de l’équation de 
Berzins et Delahay nous a incités 4 employer cette méthode d’analyse; la surtension 
étant nettement inférieure a la surtension limite (100 mV), spécialement a température 
élevée, l'on peut négliger la réaction inverse."*:'” I] n’est d’ailleurs pas interdit de 
l’admettre aussi, en premiére approximation, pour avoir une idée semi-quantitative du 
compartement a basse temperature. 

D’apreés les travaux de Berzins et Delahay, l’on peut déduire que lorsque la relation 
entre les constantes cinétiques de deux réactions successives K, et Ky, est comprise 
entre 10 et 100, il est possible de calculer assez exactement les paramétres cinétiques de 


la premiére réaction, en appliquant a la partie inférieure de la courbe le procédé 


général d’analyse d’ondes irréversibles. Ceci se justifie pour une intensité limite de 
diffusion égale 4 n,/n, + ny fois Vintensité limite de difusion expérimentale, n, et n, 
étant le nombre d’électrons échangés au cours de chaque réaction lente. 

L’application de cette méthode a nos résultats, en supposant que les réactions 
chimiques successives soient Zn**+ —> Zn* et Zn* — Zn, conduit en effet a des résultats 
admissibles: a basse temperature, l’on obtient des relations parfaitement linéaires 
entre log K et V; les valeurs de n,x augmentent linéairement avec la température 
(Tableau 4). Toutefois, comme dans notre cas, n est nécessairement égal a l’unite, l’on 
obtiendrait a température élevée des valeurs de « supérieures a l’unité, ce qui est 
évidement absurde et fait supposer que la méthode d’analyse n’est plus applicable. 
Ce fait n’aurait rien d’étonnant, puisqu’alors la réaction inverse est déja fort impor- 
tante. 

Quant a l’interprétation des résultats obtenus, tant en solution 0,1 M de KCI qu’en 
solution de KNOs, elle nous fait supposer que la cinétique du processus est régie par la 
réaction de décharge de lion Zn** sur l’électrode, pour passer au zinc métallique, 
puisque les am, trouvés dans les deux cas sont inconciliables avec n l. 

Lorsque la température augmente, le coefficient de transfert tend vers l’unite et le 

* Un mécanisme de cette espéce, dans lequel le processus déterminant de la réaction est la réduc- 
tion de Zn(OH), — Zn* a été signalé par Dirkse’’. 
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processus devient réversible. La méme chose semble avoir lieu pour le premier palier 
de reduction de Pion Zn** en solution concentrée de KCl, en admettant ce genre de 
mécanisme. 

Quant aux solutions de KNO,, quoique le processus dans 1,0M KNO, soit 
notablement plus irréversible que dans 0,1 M KNOs, il ne semble pas qu’il y ait de 


différet fondamentale entre ces cas. 


TABLEAU 4. ELECTRODE A VEINI 
(0,002 M ZnCl,. 1,0 M KCl) 





l 
(mV) 


0,60 


L’on peut donc déduire des résultats expérimentaux l’influence importante qu’- 
exerce l’électrolyte support sur la réduction de lion Zn** a l’électrode de mercure. 

Le mécanisms de la réduction de lion zinc en présence de KCI concentré est 
différent du mécanisme de la réduction en présence de KCI dilué ou en présence de 
KNO,. 

Il est possible que ceci soit da au fait que lion zinc soit sous forme de complexe 
dans les solutions concentrées de KCl, comme semblent le confirmer les recherches 
antérieures.!8.!9 
En solution diluée de KCI et en solution de KNQO,, lion zinc se réduit en un 


processus simple comme Zn** — Zn, tandis qu’en solution concentrée de KCl, le 


mécanisme peut consister, soit en la réduction par palier de Zn** ou d’un complexe de 
Zn** et Cl, soit en des réductions simultanées de lion Zn hydraté et du dit ion 
complexe. 
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SOME OBSERVATIONS ON COPPER ELECTRODEPOSITS* 


r. B. VAUGHANT 


Department of Industrial Metallurgy, University of Birmingham, England 


Abstract—Observations of copper electrodeposits produced from acid sulphate baths have revealed 
some new metallographic features. A growth mechanism involving twinning on {111} planes is 
proposed to account for the features observed; this mechanism complicates but does not invalidate 


the bunching mode of growth previously reported. 


Résumé—Des observations de dépéts électrolytiques de cuivre produits a partir de solutions acides de 
sulfate de cuivre ont révélé de nouvelles caractéristiques metallographiques. Un mécanisme de 
croissance qui entraine la maclage sur des plans { 111; est proposé pour expliquer les caractéristiques 
observées; ce mécanisme complique la maniére de croissance par “*bunching” déja exposée mais ne 


linvalide pas 


Zusammenfassung—Beim Beobachten von aus sauren Kupfersulfatl6sungen erzeugten elektroly- 
tischen Niederschlagen von Kupfer haben sich einige neue metallographische Eigenschaften ergeben. 
Ein Wachstum-Mechanismus, mit Zwillingsbildungen auf ,111}-Flachen wird zur Erklarung der 
beobachteten Eigenschaften angegeben; dieser Mechanismus erschwert zwar die schon friiher 
beschriebene “bunching” Wachstumart, doch macht sie nicht ungiiltig. 


INTRODUCTION 
THE examination of copper electrodeposits grown under a variety of conditions has 
been reported earlier by the author and his colleagues,'»*.* they confirmed that growth 
by bunching occurred under a wide variety of conditions. The bunching mechanism, 
of general occurrence in all forms of growth, consists of the movement of growth layers 
of varied height over the surface of the crystals; fast-moving layers of small height 
overtake slow-moving layers of larger height and by amalgamation produce a coarsen- 


ing of the typical crystallographic topography.‘ 
During the examination of cross-sections of copper deposits unusual markings have 


been noted when the sections are etched. The existence of these markings has been 
reported by the author’s colleagues in a brief note elsewhere,° this present paper 
reports a systematic inv estigation into their nature. 


ETCH MARKINGS IN COPPER ELECTRODEPOSITED 
ON TO A CUBE-TEXTURE BASI 

The deposits in which etch markings were first noted were cross-sections cut 
principally in order to measure the step height of platelets and to study surface topog- 
raphy. These experimental deposits were first plated with a thin layer of nickel and 
then with a thick supporting layer of copper before cutting the section. After electro- 
polishing the surface profile of a deposit from normal acid copper sulphate solutions, 
plated at 0-01 A/cm* and 25°C for | h, was then readily visible under the microscope. 
Subsequent electroetching revealed the interface between deposit and substrate. Fig. | 
shows a typical etched cross-section of a copper deposit on a cube-texture substrate. 

* Manuscript received 20 August 1960. 


t Present address: Research Department, Imperial Chemical Industries Ltd. (Metals Division), 
Witton, Birmingham, England. 
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The markings to be discussed can be seen clearly as lozenge-shaped discontinuities 
having their major axis normal to the platelet surface and of length about 4 w. 

In cross-sections such as Fig. 1 the markings occur mainly in rows inclined to the 
surface of the deposit or substrate and usually end at the step edges. The size of the 
markings are approximately constant at any position in the deposit; there is, for 
example, no systematic size variation through the section from substrate to deposit 
surface. Sometimes the markings appear to be absent from some grains of a cube- 
texture deposit and in addition they may have a triangular rather than a lozenge shape. 


i090 Z2% HO 


Fic. 2. Surface orientation of the copper single crystal used in the repolishing and 
etching experiments. Pole of plane at X is 10° from (100) and rotated 20° from the 
(100)(110) zone 





However, Fig. | is typical of most cross-sections in polycrystals and single-crystal 
deposits, where the substrate has a surface orientation near (100). The markings have 
been found in deposits having various surface orientations, but these have not yet been 
investigated in detail. 
EXAMINATION OF A POLISHED AND ETCHED 
SINGLE-CRYSTAL DEPOSIT 

The initial observations on cross-sections suggested that if the surface of a step-like 
deposit, such as is found on a (100) single crystal substrate, was polished and etched on 
a plane parallel to the substrate then a pattern of markings should be found outlining 
the step-edge position in the deposit. 

A copper single crystal having the surface orientation shown in Fig. 2 was plated in 
a carbon-purified normal acid copper sulphate solution for 2 h at 0-01 A/cm? and 25°C 
in order to give a reasonably large platelet size. Fig. 3(a) shows the surface appearance 
of the deposit platelets with edges running in <100> and <110> directions in 
accordance with previous findings.® The platelets were tilted about 10° to the mean 
deposit surface and hence appeared dark under the optical microscope at low magnifi- 
cations. 

The platelets of the deposit were next removed by rubbing on emery paper until the 
surface was flat; this was followed by diamond polishing, electropolishing in 50%, 


orthophosphoric acid and electro-etching in the same solution by reducing the voltage 
to ~0°1 V. Fig. 3(b) shows the polished and etched area corresponding to Fig. 3(a); 
further similar pairs of photographs are shown in Figs. 4 and 5. 
Examination of the micrographs shows several interesting features: 
(1) At all magnifications it is seen that the etch-mark network, though very similar in 
outline to the step edges of the deposit, is smaller in scale. 
(2) The etch-mark network follows closely the step-edge pattern but is less regular and 


more curved in outline. 
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(3) The dark nodular areas seen in the deposits and referred to by other workers as 
‘‘polycrystalline’’ deposit are seen to consist of multiple twinning in the polished 


and etched condition. Fig. 5(a) shows such an area. 
At high magnification as in Figs. 4 and 5 the etch-mark network is seen to consist 
of small irregularly shaped areas and not etch pits as might be inferred from micro- 


graphs at a lower magnification. 


DISCUSSION OF THE OPTICAL EVIDENCI 
Items (1) and (2) are explained if we make the assumption, which seems reasonable 
from the evidence of the deposit cross-section, that the etch markings indicate the 
positions occupied by the step edges at successive times during deposition. Previous 
work has shown that the size of growth features, such as steps, increases with plating 
time and becomes straighter or more crystallographic as plating proceeds.’.®:’ Success- 
ive polishing and etching of a deposit shows a progressively decreasing size of etch- 
mark network as the plane of polish approaches the substrate. Also an oblique section 
making an angle of 5—10° with the substrate gives a network which progressively alters 
in size across the section decreasing in size as the substrate is approached. Thus, there 
seems little doubt that the assumption is correct that on any section taken through the 
deposit parallel to the substrate the etch-mark network indicates the position of the step 
edges that existed on the surface of the deposit at that time. Thus a network revealed 
by polishing and etching must appear smaller than the size of the surface features due 
to the necessity for removing some of the deposit during the metallographic prepar- 
ation 
rhe nature of the nodular areas, which consist of multiple twinning, has been 
investigated by Barnes* who established that the number of nodules and the severity of 
twinning, as revealed by X-ray back-reflection methods, both increased with current 
density until, at high current densities of about 0-1 A/cm*, the whole of the deposit 
consisted of the nodular growth. In the deposit shown in Fig. 5(a), each nodule con- 
sists of a “‘primary” twin having a composition-plane trace parallel to the step edge 
110> direction. From the primary twin further multiple twinning has occurred. 
Item (4) raises the question of the nature of the etch markings. They are best 
revealed by electro-etching; other etches, notably those of Lovell and Wernick’, 
which reveal dislocations in copper, failed to give a similar network. The network 
could consist of an array of etch-pits marking the site of dislocations so close that the 
etch pits had run together; this view is not strengthened by the fact that the markings 
are not pitted and are not crystallographic in outline. On the other hand the sites 
could be small, discrete areas of twinning, the dark nodular areas being a local 
exaggerated outcrop of a general phenomena occurring at all step edges. There is 
some internal evidence for the latter view as primary twins at nodule sites often extend 
into the etch-mark network; see point X in Fig. 5(b). 


EXAMINATION USING X-RAY MICROGRAPHY 
In order to gain more information about the nature of the network further experi- 
ments were carried out using the Berg-Barrett method of X-ray micrography,’® the 
apparatus used has been described elsewhere.’' The requirements for success with the 
method have recently been enumerated by Newkirk,” the main factors to be observed 
are the use of a small distance of approach between photographic plate and specimen 
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Fic. 1. Section through a deposit on large-grained OFHC copper as substrate, showing 
lozenge-shaped markings in the deposit normal to the step surface. Deposit plated at 
0-01 A/cm? for | h from normal acid copper sulphate at 25°C. Electro-etched. 2000. 


ra 


May: 


Fic. 3. Surface appearance of copper deposit on the substrate of Fig. 2. (a) Plated 


(b) 


5 


0-01 A/cm? for 2 h from acid copper sulphate at 25'C. The platelets are dark due to the 
10° tilt of their (100) surfaces, which reflect light away from the objective. (b) Same area 
after smoothing and electro-etching. 190. 


Fic. 6. Part of a Berg-Barrett X-ray micrograph of the deposit using a , 100; reflection, 
showing region between plated and unplated area of single crystal. Plated area contains 
a network of dark lines resolvable into discontinuous areas. Chromium radiation, 25 kV. 
Some confusion is caused by X-ray reflections from beneath the surface. 100. 





(b) 


Surface of deposit at higher magnification. (a) As plated, platelets appear light 


arger numerical aperture objective. (b) Same area after smoothing and electro- 


etching 630 


(b) 
Fic. 5. (a) As-plated deposit showing growth nodule (b) Same area after smoothing 
ind electro-etching. Note how the primary twin of the nodule extends into step-edge 


etch network towards top right-hand corner of micrograph, (X). 630. 
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surface, soft X-radiation and high resolution plates. A working distance of ~1 mm, 
chromium radiation and Kodak Maximum Resolution plates were used to satisfy 
these requirements. 

An examination was carried out with the specimen previously used for the optical 
metallography. Exposure times for a target specimen distance of 13 cm with 25 kV 
at 10 mA were about | h. After processing, the M.R. plates were re-photographed on 
the Vickers Projection Microscope. Several Bragg reflections were used and the 
reflection was adjusted to give uniform illumination on a fluorescent screen before 
exposing the plate. Fig. 6 is a typical micrograph of a {100} reflection showing the 
surface of the copper crystal near the edge of the plated area. Adjacent is the unplated 
electropolished surface, which was originally coated with a cellulose stopping-off 
medium to prevent electrodeposition. A dark network is seen to exist in the plated 
area which is absent from the unplated area. The dark lines of the network can just be 
resolved into discrete spots, which careful examination suggests can be associated with 
the discrete areas of the etch-network. There was no general variation in intensity of 
the dark network in the B-B plates for differing Bragg reflections, though there 


appeared to be some local variations of intensity in particular parts of the netw ork of 


spots. 
DISCUSSION 

The dark network in the Berg—Barrett micrographs corresponds closely to the etch- 
mark network found in the optical experiments. The greater intensity of X-rays from 
these regions implies that they are disordered in a general sense. That is, the distortion 
in terms of lattice strain is such that primary extinction is reduced and more intense 
reflection occurs. The Berg—Barrett technique could only show twins by diffraction 
contrast in the absence of strain, when we might expect a much reduced reflection 
intensity by diffraction contrast from the twinned regions. However, if the region 
round the twins were highly strained or distorted or contained dislocations then 
intense reflection would result, which would appear to emanate from the twinned 
regions due to lack of resolution of the technique. 

The centre of activity during deposition is undoubtedly at the step edges (as a 
result of which layer spreading and bunching occur) and the growth process there is 
probably a rather complex one resulting in a distorted and hence stressed region of the 
deposit. The over-all picture of the movement of step edges in a bunching mechanism 
proposed by Pick er a/. is undoubtedly correct to a first approximation, but it now 
remains to elucidate in detail the growth mechanism at the step edge. 

The most likely explanation of the etch-mark network is that the small areas at the 
step edges are twins; the outcrop of multiple twinning in random nodules and their 
extension along the step edges is a strong pointer to this. The easiest twin growth 
mechanism would be due to faulting on {111} planes. The twins could not readily form 
on the {100} surfaces of the platelets since any vacant sites filled here will continue the 
cubic structure. The {111} planes required are most likely to be found at step edges, 
where growth by edge extension of the platelets normally takes place. Such {111} faces 
can exist at the step edges when the steps are 3 or more atoms high so that a {111} face 
can be defined; thus the possibility of twinning arises at the very earliest stages of 
growth after the commencement of mono-step bunching. The step edges are not 
simple vertical edges but consist of multiple crystallographic facets.*.’."5 The possi- 
bility of some of them being {111} faces thus readily arises. 
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As successive layers are formed on {111} surfaces at the step edges they must follow 
the sequence ABCABC for the building of the f.c.c. structure on this plane; however a 
twin arises if the sequence becomes ABCAB/ACBA, giving rise to the sequence BACBA 
instead of ABCABC. Such a twin is initiated if an atom deposits in the wrong position, 
e.g. after the sequence ABC an atom can deposit into the A or B position; if it deposits 
into the B position a twinned deposit could result."* The metallographic evidence 
suggests that this happens locally in a somewhat random manner. The actual growth 


steps on the surfaces of electrodeposits do not extend right across the surface of the 


























High energy 


interface 


Fic. 7. Schematic model of twin formation and growth at a step edge 


specimen but run in various directions at first somewhat arbitrarily; but later, as steps 
thicken, they have defined crystallographic directions. Thus other {111} growth facets 


must exist at the step edges such as ‘T11} and {111} in addition to {111} and the 


possibility of mutual interaction of twins formed on these faces also arises. 


GROWTH MODEI 


To examine a possible growth mechanism we shall simplify the picture and consider 
a simple array of parallel steps 1, 2, 3, .. . m spreading over a growing crystal surface, 
Fig. 7. We may suppose that the step surfaces are {100} planes and that the plane of 
the paper is {110}; thus we view the {111} planes at the ends of the steps edge-on. We 
suppose that a twin forms at the edge of step 1. The extra energy required to twin 
fault will be small; a coherent twin boundary has an energy of ~20 erg/cm*. In 
copper, if we assume this energy occurs over three atom layers” this is equivalent to 
50 cal/g—atom, a small fraction of the ~12 kcal/g—atom, which is believed to be the 
activation energy for deposition."® The formation of such a twin can thus readily 
occur. The reason for this occurring will most probably be due to interference from 
impurities causing misplacement. 

As successive steps 2 and 3 catch up step | the twin can spread vertically over their 
(111) edges: should the (111) faces of these succeeding steps twin just before they 
reach step | then a twin dislocation will result. The twin boundary could thus become 
stepped atomically and non-linear on a macroscopic scale, and the seat of built-in 
stresses. We can also see why steps 2, 3, . . . moving up to step I are not likely to have 
twinned at any great distance from it for the following reason. In forming the twin at 
the step edge a high energy interface will be formed between the twin and the (100) 
surface of the step immediately below it (the preceding step). As the twinned step 
moves forward, progressively more of this non-coherent interface must be created. 
lhe energy to do this, calculated on the same basis as before and assuming a high- 
energy interface of 500 erg/cm*, will be about 1250 cal/g-atom. This figure is still 
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small compared to the activation energy for deposition, but the system will obviously 
prefer a less energetic mechanism for growth of the step edge. Growth could continue 
readily from this step edge by the emergence of a monolayer, m, epitaxial with the 
preceding step from a detwinned nucleus from the base of step 1. Growth could then 
proceed by a succession of such monolayers, m, mMg,, emerging from the twin face. 
A macroscopically non-linear leading face to the twin, containing twinning dislocations, 
could thus be created if continued growth of the twin occurs as the monolayers emerge. 
Continued growth would also cause a progressive thickening of the twin as the distance 
from the high-energy interface at the base of the step increases. 

The *“‘monolayers”, m, must not be more than two atoms high, for a layer three 
atoms high or more can present a {111} face at its leading edge and twinning and thus 
inhibition of forward horizontal growth can again occur. Thus steps 2, 3 are likely to 
be of small height for the same reason. These small spreading layers have been 
13 


observed by Howes" using special optical techniques. 
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NEWS 


THE JOURNAL OF ELECTROANALYTICAL CHEMISTRY 


The Journal of Electroanalytical Chemistry, (Elsevier Publishing Co., Amsterdam), has nearly 
completed its first volume. It is edited by J. O'M. Bockris (Philadelphia), G. Milazzo (Rome) and 
N. Reilly (Chapell Hill); it is devoted primarily to all analytical applications of electrochemistry, and 
also to problems of fundamental electrochemistry of potential analytical interest. It is arranged in 
several sections, viz., original papers and short communications, review articles, book reviews, and 
abstracts. The review section contains, in nearly every issue, an article on a particular subject of 
interest in electrochemical analysis, by an outstanding specialist of the subject, with the aim that it 
should be understood by those who are not specialists. Theoretical principles, experimental equipment, 


results and, when possible, a critical comparison with results of other research techniques, are 


discussed so as to give a clear picture of the present status of the subject reviewed. 

The abstracts section attempts to give a world-wide coverage of papers of electroanalytical 
nterest. The literature is scattered, much of it in inaccessible periodicals and in the less common 
languages. It is intended to abstract all papers published in any language, so that the abstracts 


should be of great convenience to those who are acquainted only with the more commonly used 


languages 
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THE INTERFACE BETWEEN A METAL 
AND AN ELECTROLYTE* 


N. F. Mort and R. J. Watts-TOBIN 


Department of Physics, University of Cambridge, England. 


Abstract—A discussion is given of the interface between a metal and an electrolyte, which includes 
both a summary of former results and certain new ideas, in particular an analysis of the electrostatic 
field in the inner region, of the properties of water there and of surface diffusion. Some of the main 
results are: 

[he dielectric constant of the water in the inner region is about fifteen when the field vanishes; 
this occurs to the anodic side of the electrocapillary maximum (e.c.m.). It drops to a smaller constant 
value (between three and five) for strong fields in the inner region 

The rise in the capacitance of a mercury electrode in a fluoride electrolyte for anodic polarization 
is probably due, at any rate partly, to adsorbed hydroxyl ions. Mercury adions on the mercury 
surface may also play a part 

[he assumption of constant field in the inner region breaks down for considerable specific 
adsorption 

Reactions at the interface, including ion-transfer and electron-transfer processes, are also 
discussed. 

In electrodeposition surface diffusion may be rate-determining in certain circumstances, but 
not if the individual jump process is slower than passage across the barrier between the outer 


Helmholtz plane and the metal 


Résumé—Une discussion est présentée au sujet de l’interface entre un métal et un électrolyte, y 
compris un sommaire des résultats passés et de certaines idées nouvelles, en particulier une analyse 
du champ électrostatique dans la région intérieure, des propriétés de l'eau la-dedans et de la diffusion 
superficielle. 

Voici quelques uns des résultats : 

La constante diélectrique de l'eau dans la région intérieure est environ quinze au point ou le 


champ devient nul; cela arrive au cOté anodique du maximum électrocapillaire (e.c.m.). Elle tombe a 


une valeur constante plus petite (trois-cing) pour les champs intenses dans la région intérieure. 

L’augmentation de la capacitance d’une électrode de mercure dans un électrolyte fluoride pour 
la polarisation anodique est da probablement, en tout cas partiellement, aux ions hydroxyles adsorbés. 
Les adions de mercure sur la surface du mercure peuvent aussi jouer un rdéle 

L’hypothése d’un champ constant dans la région intérieure n’est pas valable pour une forte 
adsorption sélective. 

Les réactions a l’interface, y compris l’échange d’ions et le transfert d’électrons sont également 
discutés. 

Dans l’électro-déposition la diffusion superficielle peut déterminer dans certaines circonstances 
la vitesse, mais pas si le bond individuel est plus lent que le passage a travers la barriere entre le plan 


extérieur de Helmholtz et le métal. 


Zusammenfassung—Die Grenzflache zwischen einem Metall und einem Elektrolyt wird besprochen. 
Diese Darstellung umfasst die friiheren Ergebnisse und auch gewisse neue Gedanken, im besonderen 
eine Analyse des elektrostatischen Feldes in der inneren Region und die Eigenschaften des Wassers 
darin, sowie die Eigenschaften der Oberflachendiffusion. Hier sind einige wichtigste Resultate: 

Die Dielektrizitatskonstante des Wassers in der inneren Region ist ungefahr fiinfzehn, wenn das 
Feld verschwindet; dies geschieht auf der Anodenseite des elektrokapillaren Maximums, (e.k.m.). 
Bei starken Feldern in der inneren Region-sinkt die Dielektrizitétskonstante auf einen konstanten 
wert von 3 bis 5 

Die Erhéhung der Kapazitat einer Quecksilber-Elektrode in einem Fluorid-Elektrolyt bei anodi- 
scher Polarisation ist wahrscheinlich, wenigstens zum Teil, der Hydroxylionenadsorption zuzuschrei- 
ben. Quecksilber Adionen wirken méglicherweise auch mit. 


* Manuscript received 20 July, 1960. 
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Die Annahme eines konstanten Felds in der inneren Region ist bei starker spezifischen Adsorption 
nicht zueassig 

Reaktionen an der Grenzflache, einschliesslich der Vorgange des lonen-und Elektronen-Durchtritts 
werden ebenfalls besprochen 

Oberflachen-Diffusion bestimmt mdéglicherweise die Geschwindigkeit der elektrolytischen Ab- 
scheidung unter gevissen Umstanden, aber nicht, wenn der Sprung langsamer ist, als der Durchgang 
iiber die Barriere zwischen der Helmholtz-Flache und dem Metall. 


lL. INTRODUCTION 


THE purpose of this paper is to review the present state of the theory of the inter- 
face between a metal and an electrolyte, with reference both to the capacitance of the 


interface and to reactions taking place there. New theoretical concepts are introduced, 
including those put forward in a recent paper by one of us.' The discussion of the 
capacitance of the interface is based largely on the experimental work of the late D. C. 


Grahame.”~* In the discussion of reactions we shall treat both electrodeposition and 


dissolution, and electron-transfer reactions. 


2. THEORETICAL CONCEPTS 

The appropriate theoretical concepts for our problems are the following: 

(a) The kink site. This is illustrated in Fig. 1. If an ion is added or removed revers- 
ibly from the lattice, it must be added or removed from a kink site. It may be 
emphasized that a kink site has meaning only on a close-packed surface or surface of 
low index. 

(b) The adatom (or adion) and specifically adsorbed ion (Fig. 2). Adions are used 
by Mehl and Bockris’ and Gerischer® in their discussions of electrodeposition; the 
concept of the specifically adsorbed anion is familiar in discussions of the capacity of an 
electrical double layer. In the latter case, particularly for adsorbed anions, one usually 























Fic. 1. A kink site on a surface. 


vo 








Fic. 2. An adatom (or adion) or specifically adsorbed ion. 
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supposes that the anion retains its charge and is situated at a distance f from a rather 
arbitrarily defined metallic surface. The plane on which the centres of the anions lie is 
called the inner Helmholtz plane. In reality there is always likely to be some electron 
sharing, and the distance from the metal is a concept useful only in a rough approxi- 
mation. What can be defined precisely, both for the adion and for the specifically 
adsorbed ion, is the dipole D produced by each. Jn vacuo n such atoms (ions) per unit 
area would produce a voltage drop 47n D perpendicular to the interface; in a dielectric 
the voltage drop will depend on the dielectric constant «, and is in general 47nD/k, as 
we shall see. 

Specifically adsorbed ions may exist on a liquid (mercury) surface, and it is possible 
that mercury adions may too; this will be discussed later. 

Gerischer has given evidence to suggest that the charge on an adion in silver is about 

se. Certainly adions cannot exist in equilibrium at ordinary temperatures unless 
they carry a considerable charge with consequent large hydration energy. It is of 
course possible that adions may be produced in electrodeposition for large over- 
voltages at interfaces where their concentration in equilibrium would be negligible. 

(c) The outer Helmholtz plane. \n the use made of this concept it is implicitly as- 
sumed that the free energy F of an ion (cation or anion) plotted as a function of the 
distance x from the surface of a metal is as in Fig. 3. 

The point A represents the position of the specifically adsorbed ion; this is 
separated by a potential barrier B from the “outer Helmholtz plane”, a plane parallel 
to the surface of the metal passing through C; at C and to the right of C the ion 
is fully hydrated and the potential barrier ABC occurs because work is necessary to get 
rid of the surrounding water molecules before specific adsorption can occur. To the 
right of C the ion is attracted to the metal by a weak image force e?/4«r*, and by the 
field in the diffuse layer. 

The usual theory represents the electrolyte in the region between the planes A and C 
as non-conducting, because ions cannot enter it. The dielectric behaviour of the water 
in this region (not much more than a monolayer) will concern us in Section 7. The 
region to the right of C, on the other hand, is a conductor and, except for very dilute 
solutions when the diffuse double layer is important (Section 3), a conductor in which 
any electric field drops to zero in a distance small compared with AC. 

If there is no field in the inner region,* H in Fig. 3 represents the energy required to 
bring an ion from the solution to the position of specific adsorption. If there is a po- 
tential y between the metal and the electrolyte, then H will change to 


H ely. ( 1) 


Here e is the charge on the ion and 4 is the fraction of the total potential across the 


layer which acts in an ion going from the electrolyte to A. The magnitude of 4 will 
be discussed in Section 4. It is denoted by y/(f/ + y) in Grahame’s work, it being 
assumed that the field in the inner region (i.e. between A and C) is constant (equation 
(7)). 

An ion on the outer Helmholtz plane will be too far from the metal for appreciable 
electron sharing. Fig. 4 shows the potential energy and electron energy levels, AB 
being that of the electron in the ion. As y is varied and AB consequently raised or 


* This is not necessarily at the e.c.m. if specific adsorption is present. 
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lowered relatively to the Fermi energy, marked F in the figure, there should be a 
sudden transfer of charge, by tunnel effect, to the metal, when AB has the same energy 
as the Fermi level of the metal. These considerations are important for electron- 
transfer reactions (Section 9). 


x 





Fic. 3. Free energy of an ion near a metal surface; x is the distance from the metal surface, 
{ the position of the inner Helmholtz plane, C of the outer plane. The potential barrier ABC 
is due to the energy required to dehydrate the ion. 





Fic. 4. Potential energy of an electron when a fully hydrated ion is near the surface of 
a metal 


3. THE DIFFUSE (OR GOUY) LAYER 

The theory of the diffuse layer is well-known. We give an outline of it here, con- 
fining the discussion to electrolytes containing singly charged ions. 

We denote by N the number of ions of either sign per unit volume in the electrolyte 
at an infinite distance from the interface, and by y(x) the electrostatic potential at a 
distance x from it. Thus the number of ions of either sign at a distance x from the inter- 
face 1s 

N exp (+ ey/kT), 


so that by Poisson’s equation y (x) is given by 


d*y S7r Ne , ey 
—- —— sinh (— , (2) 
dx* K kT 
where « is the dielectric constant of water. At large distances, or in general if ey < kT 
= ? 
everywhere, equation (2) reduces to 
87 Ne” 
Xe" KkT 
and the appropriate solution is 
Y = Yo Exp (—X/Xp). 
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Here y, is the potential drop between the electrode and the electrolyte, this being taken 
to be zero when there is no charge on the electrode. Since the charge on the metal sur- 
face is 
si ~.¥ (4) 
m\dx/] 9  41Xq 

it follows that the capacitance of the layer is that of a parallel-plate condenser of 
thickness x9, namely «/47Xp. 

When ey/kT is not small, equation (2) may be solved exactly; the main point to 
notice is that y falls off with distance more rapidly than in equation (3), so that the 
capacity is greater. The charge on the surface per unit area is 


o = 6, Sinh (ew)/2kT), 
where 
o \ (2N«kT/z). 


The capacitance (o/y») and the differential capacitance C,(= do/dy 9) both have minima 
equal to «/47Xxy at yy = O and increase on both sides of it. 
The magnitude of the length xp is (in cm) 


Xp ~ 2:5 10-8/M2/2, 


where M is the ratio of the concentration N of ions present to that in a normal solution. 

We may note the following points about this theory of the diffuse layer. 

(a) It treats the dielectric as a continuum, neglecting therefore “discreteness of 
charge” effects. Such a treatment seems sufficient to give results in good agreement 
with experiment. 

(b) It treats the water as a medium with its normal dielectric constant (x ~ 80). 

(c) 1/C, makes a significant contribution to the reciprocal of the capacitance only 
for dilute solutions, and then only near the e.c.m. (Fig. 3). The contribution from the 
diffuse layer, which agrees well with this simple theory and is in series with the inner 
region, can be subtracted from the total measured amount. 

Fig. 5, due to Grahame, shows the calculated capacitance for a mercury electrode 
in a dilute fluoride electrolyte. Grahame assumes 

(a) that the capacitance apart from the diffuse layer (i.e. of the inner layer) is the 
same as for high concentration of the electrolyte; 

(b) that the capacitance of the diffuse layer is in series with that of the inner region 
and is given by the above formulae. 

It will be seen that on these assumptions the capacitance of the dilute solution can 
be calculated with reasonable success. In the remainder of this paper we shall neglect 
the diffuse layer. 

4. A DISCUSSION OF THE LINES OF FORCI 
Before proceeding further it is instructive to consider the lines of force from an 


array of charges as shown in Fig. 6, there being m charges each of strength +e/unit 
area on two planes distance d, from each other. 

Then it may be shown (6) that the potential drop y across the double layer is the 
same as it would be if the charges were smeared out, namely 


y = 4mned). 
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Fic. 5. Observed and calculated capacitance of the interface between a dilute electrolyte and 
mercury electrode (0-001 M NaF). The calculated values for the diffuse layer are added to 
those for observed for 1-0 M NaF, assumed correct for the inner region and independent of 


concentration (Grahame 2, Fig. 14) 


(b) 
Fic. 6. (a) Lines of force round an array of point charges. 


(b) Explanation in text 


The potential difference between the two planes is of course much less; if d) is small 
compared with 1/n' > Esin and Markov’ calculate it to be 


0-74yd,/r, nor* = 1. 


A useful theorem proved in Appendix A is that, if the dielectric constant is not unity, 


the potential drop depends only on the dielectric constant between the two planes; if 


this is constant and equal to «, the potential drop is 
4rned,/«. 


Between the planes and away from the point charges the lines of force are more or 
less straight. The assumption that a path can be chosen across the region between the 
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metal and the outer Helmholtz plane in which the field is constant along a line perpen- 
dicular to the metal surface is basic to Grahame’s theories and to ours; it is important 
to test its validity. A simple calculation shows that the field at a point near that marked 
O in Fig. 6(b) at a distance x from it is given by 

2mne/K)(1 x/r), (5) 
where r is defined as above. This is obtained by treating the image forces marked by 
in Fig. 6b as a uniform charge, producing a field 27me. At O, from which the point 


S) 





Metal 


Fic. 7. Double layer with hydrated cations in the outer Helmholtz plane. 
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j 
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/ ie 





Metal 


Fic. 8. lon in the inner (CD) and outer (AB) Helmholtz planes. 


charge is removed, the field due to the positive charges is zero; at a distance x from it 
the field is, replacing a sum by an integral, 


27mne ne 


K 


which, for small x, yields (5). This result will be used later in this paper. 

We turn now to the problem of the differential capacitance of a double layer in 
which (say) cations are present on the outer Helmholtz plane. Such a layer is illustrated 
in Fig. 7. 

Round the cations the water will be strongly polarized by their field; the polarization 
will reach saturation for water molecules which are nearest neighbours, so the dielectric 
constant will be no longer large. In a large area between the ions, however, we may 
assume the water to be little affected by the cations, so that the dielectric constant 
remains normal affected only by the constant field. Here lines of force will leave the 
negative charge on the metal, and continue across the outer Helmholtz plane until 
they terminate on charges in the electrolyte. We may, neglecting the diffuse layer, 
assume the potential drop to be 47ne(f + y)/«, where « is the dielectric constant of 
the layer of water between the metal and the outer Helmholtz plane and (f + y) is the 
distance between this plane and the metal. 

Consider now the case of specific adsorption (Fig. 8) with n; anions per unit area 
specifically adsorbed in the inner plane CD, supposed at a distance # from the metal. 
The metal surface is not precisely defined and f should be defined by 6 = D/e, where 
D is the dipole produced by the adsorbed ion. They should produce a potential across 
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the layer 4an, D/k 47n,ep/«. But we must emphasize, at points in the inner region 
some way from any such ion, the lines of force will still be straight, to a reasonable 


approximation 
Therefore the work done to being up a anion from the electrolyte to an adsorbed 


H Aw/(p + y), (6) 
is the potential applied and 
(7) 


the expression used by Grahame; we prefer, since # cannot be precisely de- 


Dje(B + »). (7.1) 


f the concentration of specifically adsorbed anions becomes too large, the approxi- 
ric field isconstant between the metal and the outer Helmholtz plane 

become greater between the inner Helmholtz plane and the 
increases, therefore, (6) should drop. An estimate of how large this drop 

ill be can be made as follows. Consider the lines of force as shown in Fig. 6(a) as due 
fically adsorbed ions on the inner layer and their images in the metal. Consider 

lso what happens beyond the outer Helmholtz plane. The lines of force will not pene- 
yte, but will terminate on charges in the diffuse layer. We suppose 
> and on the outer plane may be treated as producing a constant 


i 


harges on the inner plane and their images in the metal produce a field 


riven by (5): integrating (5) across the outer Helmholtz plane, namely from x p 


to y, we obtain the potential 


Also, integrating (5) from 0 to y, we find that the work due to this field required to 
y up an ion from the electrolyte to the inner plane is 
2/2r). 
The assumption that P = y considerably simplifies the analysis, since the correction 
(5) does not alter the total potential y. It is probably sufficient for our purpose, and we 


thus see that the work done to bring up a charge from the electrolyte to the inner layer 


is then, instead of (6) 


This formula will be used later when we consider specific adsorption. 


5. PENETRATION OF THE FIELD INTO THE METAL 
[he discussion given above has implicitly assumed that the dielectric constant of 
the water in the inner Helmholtz layer is the same as that in the outer Helmholtz layer, 
which might at first sight be doubted, because as is known the field will penetrate some 
little way into the metal, where there is no water. The dielectric constant should 





The interface between a metal and an electrolyte 87 


therefore be smaller. Rice’ was the first to point out in a discussion of the capacitance 
of a double layer that a field would penetrate into a metal, its value at a distance x 
from the surface being of the form 

E, exp (—x/b), 
where E, is the field outside (in a vacuum) and, according to an analysis based on the 


Thomas-Fermi method, 
b = {h?/4me*(3N,/7)'? +". 


Here N, is the number of electrons per unit volume in the metal, sob~ 4 — 1A. 








Meta Water 


Fic. 9. (a) Field at the interface between a metal and a vacuum. 
(b) Field at the interface between a metal and water, according to Rice.!° 
(c) Field at the interface between a metal and water, according to this paper. 


(d) Field at interface between highly doped semiconductor and water. 


Rice believed that this penetration might contribute a term 1/47 to the capacitance, in 
series with that of the inner region of the electrolyte. His argument was the following. 
Fig. 9(a) shows the field as a function of distance at the interface between a metal and 
a vacuum. Fig. 9(b) shows how it might look according to simple electrostatics at the 
interface between a metal and water; on this model the capacitance C would be given 
by 

l4rC = b+ (B+ y)/k, 


/ 


and if « is the dielectric constant of bulk water and 8 + y ~ 4A, the first term would 
predominate. This, Rice proposed to be the explanation of the roughly constant 
capacitance, independent of cation type, that one obtains for cathodic polarization. 
Rice’s model has not been accepted, chiefly because the capacitance of the interface 
at a mercury electrode appears to increase indefinitely for increasing anodic polariza- 
tion, and this is not compatible with a capacitance 1/475 in series. If our explanation 
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given below of the rise for fluoride electrolytes is accepted, this criticism is not valid. 
We believe however that Rice’s model is probably wrong on theoretical grounds, 
because the field does not jump from 47a/« to 4zo sharply at the interface, and in fact 
requires a distance greater than 4 to do it, as is shown in Fig. 6. The field will therefore 
look look like Fig. 9(c). The only effect of penetration, then is to add about 4 A to the 
thickness (say 4 A) of the Helmholtz layer, the dielectric constant remaining constant 
throughout. Some evidence that the field is constant throughout the layer is given in 
Section 6. 

If, however, the electrolyte is in contact with a heavily doped semi-conductor which 
behaves like a metal but with a much smaller density of free electrons, a field at the 
surface similar to that shown in Fig. 9(d) is to be expected, and the main contribution 
to the potential drop may be in the solid (Seiwatz and Green"). The recent work of 
Dewald'* on heavily doped ZnO is relevant. 


6. SPECIFIC ADSORPTION OF ANIONS 
When anions are adsorbed specifically, a simple theory of the capacitance may be 
developed as follows. We have already introduced the concept that when the polari- 
zation is y (wy positive for cathodic polarization), the anion gains energy —H — dep 
in going from the solution to the adsorbed site, where (at any rate for small concentra- 


tions of specifically adsorbed ions) 
v) | Die(p y). 


Here D is the dipole due to each such ion. The number of adsorbed anions per unit 
area will thus be of the form 


n, Na exp {(—H — hep)/kT\, (9) 


where N is the number/unit-volume in the solution and a is a length of order the diam- 
eter of a molecule. The amount of adsorption according to this formula increases 


exponentially with anodic polarization, as in Fig. 10, curve (a). 


We also denote by me the net positive charge per unit area in the outer Helmholtz 








Fic. 10. Number 7; of specifically adsorbed ions as a function of polarization y. 
(a) according to formula (9), low temperatures 
(b) according to formula (9), high temperatures 
(c) low temperatures, higher concentration 
(d) effect of breakdown of assumption of constant field in the inner region. 
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plane. We denote by C, the capacitance of the region between the outer plane and the 
metal 
Cy = K/l4n(P + y) 
and by 
Cc K/4rp 


i 


the capacitance of the inner layer, i.e. that between the metal and the inner Helmholtz 
plane. The total charge per unit area on the metal is then 


o e(n Ny) (10) 
and the potential difference y is given by 


No}. (11) 


Eliminating 7, %) from (9), (10) and (11) we have for the total charge on the metal as a 
function of wy 
Coy + ANa exp ((—H — heyp)/kT}. (12) 
It will be seen 
(a) that the charge o and capacitance do/dy depend on N; 
(b) that they increase without limit as y increases anodically. 
The capacitances of the inner and outer Helmholtz layers must not be thought of 


as “in series” in this model; otherwise the capacitance could not increase above the 


value of C;. The diffuse or Gouy layer is however in series with the inner region. 


Figure 11 shows some experimental curves of , against y, deduced from Grahame’s 
results by Parsons.* They suggest that 2 ~ 0-2 — 0-3, for small n,, but then decreases 
for large n,;. So small a result, implying that the diameter of the hydrated anion is only 


Fic. 11. Number n; of specifically adsorbed ions/cm?, deduced by Parsons from 
Grahame’s observations for various anions. 


* We are grateful to Dr. R. Parsons for making these results available. 
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20 per cent larger than the unhydrated, is surprising. The drop for large n,; may per- 
haps be explained as in an earlier section, as due to a breakdown in the assumption 
that the field is uniform throughout the layer. If so, then n,; should be given, using 
equation (8), by 

n Na exp {(H + hey — ea ?nS?y?K"V/kT}, 


which may be written 


log n, + (n,/v)"" = log Na + (Aep + H)/KT. 
Here 


xXY\o 


(«xk T e"y" mS 


rhe numerical value of » is about 3 x 10" cm-? if y = 1 A, or about 10" cm? if y 
2 A. If the width of the inner region is 4 A, perhaps the latter is the more realistic value. 











¥ in units of kT /eA(aboutO-l V) 
Specific adsorption n; calculated from formula (15). y is in units of (K7/Ae), about 
ut 1:3 x 10'*cm~? if B + 3 4A and y = 2A, and n; calculated with these 
values is shown on the diagram. 

\ plot of ”, against y is given in Fig. 12; the zero of y, depending on the value of 
H, is of course arbitrary. y is in units of KT/Ae, say 0-1 eV. The general appearance of 
the curves is in fair agreement with experiment (Fig. 11) if 8 = y = 2A. 

The calculations were made with « = 3 and are thus subject to the assumption of 
di-electric saturation. It has been pointed out to us by Parsons that according to (14) 
d(log n,)/dy is a function of py but not of N, that this is not in accord with Grahame’s 
observations’ on a mercury electrode in KI, but that an increase in « near the e.c.m. for 
the reasons set out in Section 7 may explain this. Such a variation has not been inclu- 
ded in Fig. 11. 

It will be noticed that experimental plots of n,; against py (Fig. 11) show no sign of 
any abnormal behaviour near the e.c.m., near where we shall show below that there is 
a maximum in the dielectric constant «. If the Rice layer in the metal had a lower value 
of « than in the water, clearly 4 would drop here and there would be a drop in n,. Its 
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absence seems to us confirmation of the hypothesis that the field in the metal and the 
field in the inner region depend in the same way on x. 

The quantity 2 = y/(8 + y) has been the subject of detailed experimental investi- 
gation by Grahame*® for KI and by Parsons'* for KCI. These authors plot / against 
surface charge deduced using two methods. Both use an equation essentially the same 


as our equation (12). But one (marked equation 11 in Fig. 13) obtains experimentally 
the value of A occurring outside the exponential, and thus the actual ratio (C,/C,) of 
the capacitances of the inner and outer regions; the other uses the value A in the expo- 
nential, which we consider should be constant only for small n,. It will be seen from 


alues of the ratio y/($ + y), or A in our notation, deduced from two different 
equations (Parsons'*); g is the charge on the surface of the metal. 


Fig. 13, taken from Parsons’s paper, that only the former method gives roughly con- 
stant values of A, but they tend to similar values for small 7; (q negative). 

We now turn to the effect of adions on the capacitance curve (see Watts-Tobin’). 
Let W be the energy required to take an atom from the bulk metal (i.e. in the case 
of a solid from a kink site) and to form an adion. Thus we should expect, when the 
polarization is y, that the number of adatoms per unit area would be 

a* exp [{—W — Dy/(P + y)}/kT), (16) 
where D is now the dipole produced by an adion, and a is, as before, a length of the 
order of the interatomic distance. The resulting potential drop is 

(427 D/xa") exp [{—(W + Dy/(B + y)}/kT]}. 
The total potential y due to adatoms and to the field from ions in the outer Helmholtz 
y 
plane is given by 
47D , ’ . o 
— exp [{—(W + Dy/(B + y)/kT] — =; 


Y 
ka” 0 
we may therefore write for the charge o on the metal as a function of y 


” Coy + {D/a(B + y)} exp [{—(W + Dy[(B + y)}/kT). 
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The form of the capacitance as a function of y is very similar to that due to specifically 
adsorbed ions, except that the second term does not of course depend on N, the con- 
centration of ions in the solution. 
The exponential term is less than unity and therefore increases with temperature. 
In general we may expect contributions to the capacitance due both to adions and 


specifically adsorbed ions. Dr. Gerischer has pointed out to us that adsorbed tons will 


cluster round adatoms and form complexes on the surface. These may contribute more 
to the potential drop than would the ions or adatoms separately. This would increase 


the rate of increase of the capacitance with anodic polarization. 


7. THE EFFECT OF THE DIELECTRIC PROPERTIES OF THE WATER 
ON THE CAPACITANCE OF THE INTERFACI 

In the last section we have shown that the charge depends on the potential across 
he double layer through formulae of the type (12), (14) or (17). In these formulae only 
m Cy depends on the dielectric constant « of the water layer. This constant has 
been the subject of much discussion in the literature™:!-'® and its assumed properties 
have been used in attempts to explain the observed capacities of mercury electrodes in 
various electrolytes. Various curves are shown in Fig. 15 for electrolytes other than 
fluorides, and in Fig. 14 for sodium fluoride, in this case the capacitance being plotted 
against the surface charge. The main points to emphasize for fluoride solutions where 


specific adsorption ts absent are 
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Differential capacitance (uF/cm*) of the electrical double layer between 
mercury and the salts named plotted against y in V. 
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tance of the region between a mercury surface and the outer 
fluoride solution plotted against charge (4«C/cm*) 
4 


1 sodium 


on metal surface 





atic behaviour of the capacitance of a mercury electrode. 


low temperatures ' high temperatures 
lhe rise for anodic polarization is temperature-sensitive, as shown. For fluoride 
solutions it is independent of ion concentration. 


(b) The hump at C (Fig. 16) disappears at high temperatures, and has not been 


observed for solutions other than water!’. It is more marked, unless obscured by 


the rise BA, when specific adsorption is present than for fluorides where it is not. It is 


near, but somewhat on the anodic side of, the e.c.m. 
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(c) The form of the region from E to D is roughly independent of temperature, 
cation type or concentration. 

(d) The capacitance at its minimum is about that of a layer of thickness about 4 A 
with dielectric constant « about 5. Naturally thicker or thinner layers, with appro- 
priate values of x, would give the same result. The value 4A fits Watts-Tobin’s! analy- 
sis With a value of the dielectric constant of three deduced from measurements on ice; 
at the minimum in the capacitance he considers that the layer is already being con- 
tracted by the strong electric field. The recent work of Parsons’® on adsorption of 
thiourea also indicates a thickness of 4 A. 

For fluorides, Grahame believed the who/e curve of capacitance against potential to 
be due to a variation in «. We follow MacDonald'’:*®-?! in believing that, while the 
hump is, the rise for anodic polarization is not. 

In principle there are several possible other explanations: 

(i) The anodic rise is due to adions on the mercury surface. Watts-Tobin! has 
shown that, if the charge on an adion is of order $e, and the energy W to take an atom 
from the bulk material and form an adatom is of the order 0:3 eV, the above formulae 
can explain the observed rise. We have unfortunately no a priori knowledge of how big 
W ought to be, and the theory is not very sensitive to its value. Equilibrium between 
adions and metal could be established extremely quickly on a mercury surface. 

(ii) The rise is due to specifically adsorbed hydroxyl ions. Experiments by 
Grahame (Fig. 12) with NaOH show adsorption by this anion. Experiments in which 
the electrolyte was NaF with admixture of HF to change the concentration of hydroxyl 
ions would show whether this is the correct explanation. It is known that pH in the 
case of CsF solutions does affect the position of the e.c.m.”* 

(iii) The rise is due to the outer Helmholtz layer becoming narrower as the field 
increases. While this effect doubtless occurs for anodic as well as cathodic polarization, 
we think it unlikely that it can explain the whole effect and in particular the tempera- 
ture-dependence. 

(iv) The rise is due to a chemical reaction (e.g. discharge of oxygen or dissolution 
of mercury); this is discussed in Appendix B. 

(v) As suggested by Frumkin®* it may be due to the adsorption of silicofluoride 
ions. 

We consider that adsorption of hydroxyl ions is perhaps the most probable expla- 
nation and that there is certainly no evidence against it. 

We now turn to explanation of the hump (C in Fig. 16), which we believe to be due 
to the dielectric properties of water (MacDonald*’). We must therefore consider 
how a thin film of water ought to behave in the strong fields existing in the surface 
layer. 

Let us for simplicity suppose that a molecule in the film can exist with a dipole yu 
parallel or anti-parallel to a field E. Then the mean value of each dipole will be 


u tanh (wE/kT). 


The resulting potential across the layer is 


4nNu ME 
—— tanh — 
kT 


Ko 
where N is the number of water molecules per unit area and x, the dielectric constant 


9 
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when the dipoles cannot rotate. In the absence of adatoms or specific adsorption, 
the relation o and y is 


— y + — tan (18) 


4nl,’ = kT 


0 


Ko Vu ME 
. h | 


where /, is written for ? y. For small fields, and with EF = y//, 


4n Nu? 
=p. (19) 


18 


e.s.u., this 


However, for a polarization of 0-5 V, E ~ 10° V/cm and with « ~ 10 
gives wE/kKT comparable with or greater than unity; thus the capacity —do/dy will 


1 


have the form shown in Fig. 17 

In the theory of the dielectric constant of bulk water, dipoles can take up any orien- 
tation and the hyperbolic tangent must be replaced by a more complicated function; 
more important, the theories of Kirkwood and Onsager (Fréhlich™*) which involve the 
interactions of one molecule with another, lead to formulae in which yu, the dipole of a 
water molecule, must be replaced by u*, a considerably bigger quantity. Grahame, 
assuming that the surface layer would behave like bulk water, and trying to explain the 





. 


itance of a monolayer of water according to formula 18. 





Fic. 18. Capacitance of outer layer according to Grahame’s theory. 
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anodic rise in terms of its properties, was led to assume that there was a strong 
chemical force holding the molecules with the positive end of the dipole next to the 
metal. The curve of Fig. 17 is thus displaced to the left, and only the right hand part 
of it should be observed (Fig. 18). The “hump” was then explained by an assumption 
about a change in the structure of water. We on the other hand assume that any 
tendency of the water molecules at the surface to orient themselves in the absence of 
a field is weak’, and we shall neglect it. We believe that the hump is simply that due 
to the high dielectric constant of water when the field in the inner region is not strong 
enough to give saturation. If, however, the dielectric constant were to reach its full 
normal value of eighty, the capacity would be about ten times greater at the e.c.m. 
than is actually observed. 

Watts-Tobin' has investigated this discrepancy. He finds the explanation partly in 
the fact that only a very thin layer of water molecules contributes to the potential drop 
across the interface. The solution beyond the outer Helmholtz plane is electrically 
conducting, and none of the potential drop occurs in it (except for the negligible drop 
in the diffuse layer). The only water molecules which contribute to the potential drop 
lie between the outer Helmholtz plane and the metal. These molecules do not form 
more than a monolayer on the metal. The high dielectric constant of water in bulk is 
largely due to the correlation between the directions of the dipole movements of neigh- 
bouring molecules produced by their hydrogen bonds. This correlation is described by 
the moment “*. The correlation is much less for a monolayer of water molecules. 

In addition, Kemball** has measured the heat of adsorption of water vapour on to 
mercury. This is much higher than the heat of formation of the hydrogen bonds in 
water. At a mercury water interface we expect that the water molecules are surrounded 
by mercury atoms, rather than by other water molecules. This reduces still further the 
correlation between the direction of the water dipoles. It also suggests that only a 
component of the dipole moment of a molecule can be reversed by the electric field, 
the remainder of the moment being “tied down” by the neighbouring mercury atoms. 
This reduces the effective dielectric constant of the water still further. 

We may remark that we do not expect the hump to be at the e.c.m., but at the poten- 
tial for which the field, assumed constant, vanishes in the inner region. In the pres- 
ence of specific adsorption these potentials are not the same. The field vanishes when 


n,p =n(p + y), 


where 7, is the number of specifically adsorbed anions and n, the number of cations in 
the outer Helmholtz plane. The charge g on the metal is then 


which is positive. We thus expect the hump to be to the anodic side of the e.c.m., as is 


observed. 

A similar displacement and in the same direction would result from the presence of 
adions coming from the mercury, or from their association into surface complexes with 
adsorbed ions. 

We have also to attempt an explanation of the fact that the hump is more marked 
in the presence of specific adsorption. A qualitative explanation is simply that the 
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Helmholtz layer is wider when the anion is large. As a consequence the effective ya in 
equation (18) should be larger, and the hump in Fig. 14 higher. 

Finally, an explanation is needed of the rise in the capacitance for strong cathodic 
polarization. This has been ascribed by both MacDonald"*:**-?! and Watts-Tobin! to 
the pulling of the cations nearer to the metal by the strong field in the inner region. 
From the magnitude of the effect, the curvature of the minimum C in Fig. 3 can be esti- 
mated, and hence by extrapolation the height of the potential barrier. Watts-Tobin 
estimates it to be circa 0-4 eV. Since the hydrogen ion may replace the alkali-metal 
ion as the cation concerned, it is interesting to compare this value with the activation 
energy at the exchange potential for the discharge of hydrogen on mercury, namely 
0-9 eV. 

8. REACTIONS AT THE INTERFACI 

We wish in this section only to outline a few of the applications of the ideas of the 
previous sections to reactions. A full discussion would involve consideration of nucle- 
ation, effect of adsorption of impurities at adsites and other phenomena for which suffi- 
cient experimental data do not exist. We shall not discuss either in detail the 
theoretical work of Lorenz,*® Vermilyea,?’ Fleischmann and Thirsk,** Hush®* and 
Marcus”, our aim being only to show the relationship of certain processes to the ideas 
of previous sections. 

We denote by an “ion-transfer reaction” one in which an ion is transferred from 
the electrolyte or more precisely from the outer Helmholtz plane to an adsorbed site on 
the surface of the metal; after transference it may be described as an adatom or as a 
specifically adsorbed ion. We shall include in the term also transference direct to kink 


sites and. of course, transference in the reverse direction. In a treatment of electro- 


lytic deposition and dissolution, we need also to consider surface diffusion. In 


a further section (Section 9) we shall discuss electron-transfer reactions, that is to say 
reactions in which an electron is transferred from the metal to a solvated ion in the 


outer Helmholtz plane. 


8.1. Jon-transfer reactions 

If such a reaction is rate-determining, the dependence of rate on the applied poten- 
tial is usually obtained by an argument of the following type. To go from the outer 
Helmholtz plane to the metal, the ion must surmount a potential barrier of the type 
shown in Fig. 3 and of height U. In the absence of a field across the Heimholtz layer, 
the chance per unit time that a given ion will surmount the barrier is vy exp (— U/kT), 
and the same for movement in the opposite direction. In the presence of a field intro- 
ducing a potential y between the two positions of equilibrium, this quantity will be 
changed to 


yexp {—(l xey)/KT }, 
vexp [—{(l (1 ajep kT], 


for the two directions respectively, where « is a constant that depends on the shape of 
the barrier. For a symmetrical barrier, « = }. 

It is sometimes implicitly assumed that y has to be identified with the whole poten- 
tial across the double layer, and the value frequently observed for the Tafel constant, 
x = 4, is explained thereby. This assumption needs examination both at the outer 


Helmholtz plane and at the interface between the metal and the electrolyte (see Hoar*?). 
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At the former, it will be remembered that outside the outer Helmholtz plane the 
electrolyte is a conductor. An electric field will not, however, die away abruptly at the 
interface, but will penetrate a certain distance, of order x, at the e.c.m. and less else- 
where. Some part of the potential drop will therefore lie outside the plane. The fact 
that the dielectric constant between the plane and the metal surface is smaller than in 
the bulk liquid will help to ensure that it is not a large part. We shall neglect it in our 
subsequent analysis. 

However, to take it into account would have the following consequences. Let us 
suppose that an amount @y of yp lies outside the outer Helmholtz plane. Then the con- 
centration of ions there will be increased, compared with that in the bulk solution, by 


exp (eOp/kT). 
Thus the number of ions going from the solution to the metal will be proportional to 
exp [e,0 x( 1 0)\w/kT) 
and the number in the reverse direction to 
exp {—e(1 — «(1 — 9)yp/kT}. 


However, the quantity exp (eOy/kKT), giving the number of ions in the outer Helmholtz 
plane, is itself proportional to yC, where C is the capacity of the region between the 
outer Helmholtz plane and the metal. @ is thus by no means independent of y, and 
substituting in the above equations we find that the numbers of ions going in the 
two directions should be proportional to 


yl a) 


y exp (exp/KT) 


and 
a 


yt —-® exp {—e(I x)p/kT\. 


It is unlikely that the effect on the slope of curves plotting log (current) against y would 
normally be large (see Frumkin**). 

Turning now to the metal/electrolyte interface we may have to consider 

(a) transfer to adsites 

(b) transfer to kink sites. 

The work done in taking an ion from the outer Helmholtz plane to a kink site, there- 
by building it in as part of the metal, is ey, where y is the whole potential across the 
double layer. On the other hand the work to take an ion from the outer Helmholtz 
plane to an adsite is, in our notation, eAy, and if the adatom carries any positive charge 
4 will be less than unity. Thus if « is the transfer constant for the barrier concerned 
(x ~ 4), we have for the chance per unit time that the ion goes from the outer Helm- 
holtz plane to a kink site 

xew)/kT*, 
and to an adsite 
ahep)/kT\. 


Conway and Bockris® calculated that U, > U,, owing to the extra water molecules 
that must be removed when an ion is deposited at a kink site. However new 


use of potential energy profiles involves considerable assumptions, and as y is in- 
creased these formulae show that the rate of transfer to the kink sites will increase 
relatively to that to adsites. 





N. F. Morr and R. J. WATTS-ToBIN 


If, in the discharge of hydrogen on a mercury electrode, the rate-determining 
reaction is the transference of a proton from an OH,°* ion in the outer layer to an 
adsite on the metal, the observed value of the Tafel constant, « = 4, is surprising, 
unless adsorbed hydrogen on mercury has no dipole. One might expect a negative 


charge on it. 


8.2. Electrolytic deposition and dissolution 


Mehl and Bockris’, Mattsson and Bockris™ and Gerischer® have discussed these 
processes in terms of adatoms, surface diffusion and kink sites, and have stated that 
l 


inder certain conditions surface diffusion may be rate-determining. In this section we 
shall analyse the conditions under which this can be the case. 

In the theory of evaporation, the assumption is usually made that surface diffusion 
is rapid enough for adatoms to remain in equilibrium with kink sites (Knacke and 
Stranski®). This leads to the conclusion that the rate of evaporation is independent of 
the number of kink sites. This may be the case for dissolution. We analyse first the 
situation if this is so. If the adatom carries a charge, the concentration will depend on 
the field in the double layer, and thus on the polarization. Moreover, in equilibrium, 
when no current is flowing, since this field depends on the concentration of cations in 
solution, so will the concentration of adatoms. Using our definition of A given previ- 


ously, the concentration of adatoms is 
YW L7 ] 
\ e a 


the number of adsites per unit area, and W the energy required to 
m a kink site and form an adatom in the absence of a field. 
ht of the potential barrier between the adsite and the outer Helmholtz 
, then the chance per unit time that an adatom jumps to the outer Helmholtz 


exp {—(l exsp)/kT?, 

and in the reverse direction 
exp {—[U + e(1 x)Ap kT}, 
where « is a transfer constant equal to } for a symmetrical barrier. Thus, limiting our- 
selves to terms depending on the potential, the number/unit-time jumping from metal 
to electrolyte depends on a factor exp («,ey/k7) and the number in the reverse direction 
on a factor exp (— a,ey/AT), where 
ham | bA 


and 


A symmetrical transfer relationship is not predicted unless the adatom is uncharged 
(/ 1). 

Mehl and Bockris’s’ work on silver shows that in this case, for large values of y, 
the transfer constant (/ in their notation) being approximately the same in both direc- 
tions and equal to $. We shall return to a discussion of this point later on. 

[hey also find that for small values of y (ey ~ kT), the current drops below the 
value 

const {exp (a,ey/KT) — exp (—a,ep/kT)} (20) 
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extrapolated from the high values of y from which «,, «, are obtained. Their conclu- 
sion is that surface diffusion is rate-determining here, and that this is because the 
distance between kink sites is greater for low y. This follows because under certain 
conditions, according to the work of Frank on the growth of crystals, the distance 
between steps will decrease with the rate of growth, particularly near equilibrium. 
Moreover, for large y, particularly in the case of electrodeposition, the concentration 
of adatoms is likely to build up until surface nucleation occurs. In the next paragraph 
we shall analyse the conditions under which surface diffusion may in our view be rate- 
determining. 

Let us first consider the case where ey < kT, so that there is no surface nucleation; 
there should be spiral growth steps centred on screw dislocations. Electrodeposition 
will occur only over an area such that the concentration of adions is in equilibrium with 
the kink sites rather than with the outer Helmholtz plane®***. Let +, be the time re- 
quired to jump from one adsite to another and 7 the time required to jump to the outer 
Helmholtz plane, and suppose that r > 7,. Then on the average the ion will make t/7 


jumps before it escapes and so will move a distance a y/ (7/7). While in the circle of area 


7a" 7/7, its chance per jump of recombining with a kink site is of order at least 7 )/r, 
which is greater than its chance per jump of escaping from the surface. Ions in this 
area may thus be said to be in equilibrium with kink sites. 

Suppose there are NV, kink sites per unit area. Then if 


N Ka-T/Tp i, 


the area in which adions are in equilibrium covers the surface and, for small y, the 
number escaping per second is independent of NV, and given by the considerations of 
the last paragraph (equation 20), which we may write 


(21) 


where n is the number of adions per unit area, and 7’ the mean time for jumping back 
from the outer Helmholtz plane to an adsite, which will be re~*”’**._ If however 


N -@*7/Tp < 1, 
(21) must be multiplied by the left hand side of (22). The rate then depends on the 
number of kink sites, and 7, rather than 7 is rate-determining. 

It must be emphasized however that in this analysis tT, <7. If tp > 7, as far as we 
can see surface diffusion is without effect and atoms will be deposited direct on to kink 
sites. No time delay greater than 7 can occur through this sort of mechanism. 

The case of liquid metals is particularly interesting. Gerischer* has shown that the 
exchange current between an electrolyte and a mercury electrode does not change when 
the mercury freezes. This suggests both that adions are present on the liquid and that 
the solid mercury has plenty of kink sites, so that (21) rather than the modified formula 
is valid. The liquid surface has of course no kink sites, and adions if formed will be 
formed direct from the surface layer. It is reasonable to suppose that the chance/unit 
time that any surface atom moves to an adsite (the hole closing up behind it) will be 
of the form 

vexp {—(W + w)/kT}. 
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where W is the energy to form an adatom and w an activation energy. Also, the chance 
that as an adion moves back again will be of the form 


y exp (—w/kT). 


By an argument similar to that by which (22) was obtained, the concentration of adions 
will remain in equilibrium with the liquid metal if 


(23) 


Gerischer’s experiments suggest that this must be the case. If (23) were not valid, w 
would be rate-determining. 

We now turn to the situation when there is a strong field in the double layer. As 
soon as ey/kT becomes large compared with unity, then in electrodeposition it will be 
rare that a deposited adatom moves back. Thus the number of kink sites would not 
appear to be relevant; a deposited atom would diffuse to a kink site already existing or 
by surface nucleation produce more sites. In either case the rate of deposition should 
be proportional to 


vexp {—(l exApy/kT}. 


Our objection to such a model, however, is, as already stated, that it should give an 
observed transfer constant less than }. We therefore explore the hypothesis that for 
strong fields, for which they will be increasingly favoured, transitions direct to kink 
sites may be important. To obtain the rate, we must then estimate the number of kink 
sites. The following analysis is tentative, and is no more than a suggestion about what 
may happen. 

Suppose that |/7a* is the chance per unit time and area that an adatom is deposited 


and that each adatom serves as a nucleus for a new layer whose boundary grows with 


velocity v parallel to the surface by direct transference of adatoms to kink sites. Then, 


at a time ¢ after an adatom is formed, an area z(vt)* round it is covered. Thus the time 


t, taken to form a monolayer is given by 


so that 


Thus each atom deposited leads to a coverage of area 
mvt, ~ tty? 


The rate of growth perpendicular to the surface is thus 


> 


(a/t)(vt,)?/a® = a(v?/a?r)! 
If we assume that v is proportional to the rate of transference from the outer layer 
direct to kink sites and thus to exp (aey/K Y) and 1/7 to exp {(1 — A)ap/kT}, we se 
that the dependence of growth rate on y will be as 

exp jea(3 + 4A)p/kT}. (24) 

If A were say }? the observed transfer constant would be (11/12)«, or about 0-46, a 
rather small deviation from the ideal value } for a symmetrical banner. Accurate 
measurements of the transfer constant would certainly be of considerable interest. 
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For dissolution, if one adopts a similar mechanism, the nucleation process is the 
creation of a hole in the surface layer. As this will result in a dipole of the opposite 
sense, x should be slightly greater than unity. 


9, ELECTRON-TRANSFER REACTIONS 
By these we mean reactions in which an electron is transferred from a metal to an 
ion in the outer Helmholtz plane or vice versa, without the ion itself having to move 
over the barrier of Fig. 3. Gurney*’** considered that the discharge of hydrogen at 
some metal electrodes would be of this type, though this is not now believed.” 
The account given here is similar in some ways to that given by Hush*®’ and by Marcus”. 
Typical of such reactions may perhaps be that described as 


> Fe? 


The hydrated ion Fe** is supposed to be either in the outer Helmholtz plane, or fur- 
ther away from the metal. Either the ion Fe®* or Fe** is supposed to be surrounded by 


six fully oriented water molecules; outside a sphere of radius r (circa 2 A) the water is 


supposed to have its normal dielectric constant and nor to be fully polarized. The aim 
of this section is to describe the process by which an electron is transferred from the 
metal to the ion or vice versa, and to estimate the activation energy and the Tafel 
constant when the potential between the metal and electrolyte is changed. 

We work in terms of the Franck—Condon principle, discussing always the energy 
levels of an electron for given positions and orientations of the water molecules and 
thus of the polarization of the water outside the :on and its hydrated shell. If the ion 
carries a charge ze and the water round it is in equilibrium, we have for the displace- 
ment D, field E and polarization P 


where « (-~80) is the dielectric constant of water. 

The orientation of the water molecules can change owing to thermal fluctuations, 
and therefore so can P. We shall thus treat z in formula (25) as a parameter which can 
change owing to thermal fluctuations. We shall denote by z, the values of z (2 or 3) 
which describe the polarization when the water dipoles are in equilibrium. 

Consider now an ion Fe** with the water round it in equilibrium. An electron 
coming towards it will, if the water dipoles do not move, be acted on by a very weak 
field, E = 3e/xr® and the binding energy of the electron in this field will be small. If an 
electron is placed on the ion and the dipoles are allowed to rotate, the polarization 
will drop to 


1 2e 


P=—-—|Il 
4nr r* 


and the field acting on the electron is much stronger, namely 
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The first term has «, (the dielectric constant for high frequencies) in the denomina- 
tor, because the distortion of the water molecule is supposed to remain that appro- 
priate to the field of the charge 3e. The binding energy of the electron in the lowest 
quantized state is now much greater. 

Our first problem is to estimate the energy involved in this change in the polariza- 
tion. Let us start with an ionic charge Z) and the ions in equilibrium in its field. Then 
if the polarization changes to a value given by (25) with any other value z, the field, 
neglecting I/x, is 

e 


— (z)—z). 


Kol 


Then the work done, W,, to change the polarization by this amount, is given by 


| r? dr [E dP 


l e? i 
~——= (Z — z). (26) 
2 KyR 
If we start with charge zy = 3 on the ion, and change the polarization to that appro- 
priate to charge 2, or vice versa, the energy thus changes by an amount e?/2x)R. 

We now consider the electron-transfer process. The simplest case is from one ion 
in solution to another. If the ions are near enough together (say 10~* cm) for transfer 
by tunnel effect to occur in say 10~™ sec, such transfer will occur if the energy levels in 
both ions are at the same height. This will require that the value of z describing the 
polarization round an ion Fe** changes from 3 to 2} and round Fe** from 2 to 2}. By 


(26) the activation energy will be 
2 e? 8x,R e” 4k )R. 


If the polarized shells overlap a more detailed calculation will be necessary.” 

We next turn to the transfer of an electron from a metal to the ion Fe** in the outer 
Helmholtz layer. Fig. 4 may be taken to represent the potential energy of an electron 
either in the metal or about to enter the ion Fe**. The energy level E in the ion, with 
the polarization of the water appropriate to Fe**, is assumed to be above the Fermi 
level E,. A decrease of z big enough to bring E down to E; is necessary for electron 
transfer. If the time for transfer by tunnel effect is less than or of the order of 10~™ sec, 
there should then be a good chance of transfer. 

In Fig. 19 we plot in curve (a) the polarization energy W,, given by (24) as a function 
of z. At the same value of z marked by Y, the energy level E descends to E,, and 
electron transfer may occur with no transfer of energy directly to the electron. If this 
happens, the energy of the system as z increases further will be represented by another 
parabolic curve 4, with the same curvature at the origin and with its minimum at z l. 
The activation energy for the process is XY. 

If the potential across the double layer is such that there is no change of energy in 
transferring an electron from the metal to the Fe** ion, the quantity PQ in Fig. 4 is 


zero. It is clear that the activation energy is 


a — 
e*/8x,R, 
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Fic. 19. Energies of hydrated ferric and ferrous ions as a function of parameter describing 
polarization. 


or one half the energy for the transfer from Fe** to Fe**. Ifa potential p is applied, the 
situation is as in Fig. 19 with PQ = ey. The Tafel constant may be calculated as 
follows. We may write for the parabola (a) 


where C = e?/2«,R, and for (b) 


W = C(z — 1)? — ey. 


The point Y occurs w hen these are equal, so that 


2Cz + C? 
The energy XY is 
C{(C — eyp)/2C}, 
which may be written 
bew + e*y?/2C, 
which reduces to }C — Sey for small y, so that a = 4. Thus the proposed mechanism, 
though quite different from that of Section 8, leads to the same value of the transfer 
constant. 
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M. Fleischmann, H. Gerischer, T. P. Hoar, R. Parsons and D. A. Vermilyea. 


APPENDIX A 
The Potential Drop across a Double Layer 
The potential drop across an electrical double layer depends only on the dielectric properties of 
the region in which the free charges and dipoles are. In the case of the double layer between a metal 
and a solution, this region is bounded by the conducting surface of the metal and by the outer limit 
of the diffuse layer (for which we may substitute the outer Helmholtz plane in a concentrated solution). 
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For it can be shown! that the potential drop across any double layer is the same as if the charges in 
it were smeared out in planes parallel to the layer. But if they were smeared out, the lines of force 
would run straight across the layer, so the potential would be unaffected by the dielectric properties 
of the medium outside it. To put it another way, as many lines of force in Fig. 6(a) leave the layer 
of charges and end outside the layer as start outside the layer and end on charges in the layer. The 


contributions of the material outside the layer to the total potential across it therefore cancel. 


APPENDIX B 


\ Comparison of Specific Adsorption with an Electrode Reaction 


sor Bockris has drawn our attention to the high value of ‘pseudo-capacitance’ found by 


in the electrodeposition of iron, and has suggested that some such reaction may 


> in the capacity of a mercury electrode. In the electrodeposition of iron, the 
due to the exchange between ions in the solution and adions on the metal, which are 
with them since this step in the reaction is not rate-determining. This exchange is 
gous to the specific adsorption of ions. In both cases, ions are transferred from a 


ution to an adsorbed state in which their charges are partly neutralized by 
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DAS VERHALTEN VON BRAUNSTEINELEKTRODEN IN 
TROCKENELEMENTEN DES LECLANCHE-TYPS* 


C. DROTSCHMANN 


Technische Hogeschool, Eindhoven, Niederlande. 


Zusammenfassung—Es wird tiber das elektrische Verhalten von Trockenzellen des Leclanché-Typs 
von fiinf verschiedenen Fabrikaten berichtet. Aus dem Verlauf der bei intermittierender Entladung 
erhaltenen Spannungskurven fiir die EMK, die Einsatz- und Endklemmenspannung ergibt sich, dass 
die Werte fiir die EMK nach einiger Zeit annahernd konstant werden, wahrend die Klemmenspannung 
der Zellen infolge des wachsenden ohm’schen Widerstandes und wegen der schlechter werdenden 
Elektronenleitung in der Depolarisationselektrode abnimmt 

Das Gewicht der Depolarisationsmasse steigt wahrend der Entladung, da basische Zinksalze in 
den Elektrodenporen abgeschieden werden. Die geringfiigigen Differenzen im Wassergehalt der 
ungebrauchten und der entladenen Depolarisationsmassen weisen darauf hin, dass vorwiegend 
unhydratisierte Mangan(x)oxyde wahrend der Depolarisation entstehen. Die Abnahme des aktiven 
Sauerstoffs in der Depolarisationsmasse lasst bei der bisher befolgten Experimental-Methodik 
einen Schluss auf die eigentliche Depolarisations-Reduktion des MnQ, nicht zu. Die hierbei erhal- 
tenen Resultate weisen jedoch auf die Notwendigkeit hin, bei zukiinftigen Versuchen den Einfluss 
von Luftdepolarisation und von Reoxydation der reduzierten Manganoxyde auszuschalten. Ent- 


sprechende experimentelle Vorschlage werden gemacht 


Abstract—Information is presented concerning the electrical behaviour of dry cells of the Leclanché 
type from five ferent sources. Voltage curves corresponding to intermittent discharge show that 
the e.m.f. reaches nearly constant values after a short time, while the on- and-off switching voltages 
of the cells decrease as a result of the increasing ohmic resistance and on account of the decreasing 
electronic conductance of the depolarizet electrode 

The weight of the depolarization mass increases during the discharge, as a basic zinc salt is being 
formed in the pores of the electrode. The insignificant differences in water content between the initial 
and the discharged depolarization masses indicate that mostly unhydrated manganese oxides are 
formed during depolarization. The decrease of the active oxygen in the depolarization mass, as 
followed by the experimental method previously employed, does not permit any conclusion to be 
drawn concerning the type of reduction undergone by MnO, during depolarization. The results 
reported here demonstrate, however, the necessity of establishing, in future experiments, the influence 
of air depolarization and of reoxidation of the reduced manganese oxide. Corresponding experimental 


recommendations are presented 


Résumé—Un rapport est présente concernant le comportement électrique de piles séches du type 
Leclanché de cing provenances différentes. Les courbes de tension correspondant 4 une décharge 
intermittente montrent que la f.e.m. atteint des valeurs presque constantes aprés quelques temps, tandis 
que les tensions d’enclanchement et d’interruption décroissent par suite de l’augmentation de la 
résistance ohmique et a cause de la conductibilité électronique décroissante de l’électrode a 
dépolarisant 

Le poids de la masse de dépolarisation augmente pendant la décharge par suite du dépot de sel 
basique de zinc dans les pores de l’electrode. Les différences insignifiantes de contenu d’eau entre 
les masses de dépolarisation avant et aprés décharge indiquent que des oxydes de manganése essentiel- 
lement déshydratés sont formés pendant la dépolarisation. La diminution d’oxygéne actif dans la 
masse de dépolarisation, telle qu’elle était suivie dans les méthodes expérimentales précédemment 
employées, ne permet de tirer aucune conclusion concernant le type de réduction subie par MnO, 
pendant la dépolarisation. Les résultats présentés ici démontrent, cependant, la nécessité d’établir, 
dans de nouvelles expériences, influence de la dépolarisation par l’air et de la réoxydation de l’oxyde 
de manganése réduit. On présente a ce sujet certaines recommandations expérimentales. 


* Manuskript eingegangen 4 Februar 1960. 
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ZU DEN im Folgenden beschriebenen Versuchen wurden Monozellen (DIN-Type EJ, 
US-standard ““D”) verwendet. Zwei verschiedene USA-Fabrikate, ein Deutsches, 
ein Danisches und ein Schweizer Fabrikat wurden untersucht. Die Zellen lagen 
simtlich in stahlgekapselter Ausfiihrung vor, ausgenommen eine Marke, die in 
Kunststoff-Umhiillung geliefert wurde. Samtliche zu untersuchenden Zellen wurden 
in Serie geschaltet und in einem gemeinsamen Stromkreis mit auf 0,24 A konstant 
gehaltener Stromstarke taéglich 30 Minuten lang entladen. Die Zellenspannungen 
wurden taglich vor Einschaltung der elektrischen Belastung (bezeichnet mit EMK), 
unmittelbar nach Einschaltung der elektrischen Belastung [bezeichnet mit ““Klemmen- 
spannung (Beginn)’’] sowie unmittelbar vor der Abschaltung der Belastung [bezeichnet 
TABELLE 1. ENTLADERESULTATE VON MONOZELLEN VERSCHIEDENER FABRIKATE BEI INTERMITTIERENDER 


ENTLADUNG MIT 0,24 A KONSTANT, TAGLICH 30 MINUTEN, IN STUNDEN BIS ZUM ERSTMALIGEN ERREICHEN 
VON 





Batterie: 


1,2 Volt ‘ ‘a 1 Stunden 
1,1 Volt a Stunden 
1,0 Volt fs 5,: a * Stunden 
0,9 Volt % & sd e Stunden 
0,8 Volt : > She 8 p 5 Stunden 
0,7 Volt a me Stunden 








mit “Klemmenspannung (Ende)”] gemessen. Die Gesamtentladedauer betrug 42 


Tage, wovon 36 Entladetage. Jede Zelle des Stromkreises hatte also 36 Halbstunden- 
perioden x 0,24 A = 4,3 Ah geliefert. Keine der untersuchten Zellen war am Ende 
dieser Entladung umgepolt, obgleich die Klemmenspannung (Ende) der verschiedenen 
Fabrikate nach Abgabe von 4,3 Ah differierte. 

Tabelle 1 gibt eine Zusammenstellung der wahrend der Entladung erhaltenen 


Zahlenwerte. 

Trotz der Unterschiede in den Spannungslagen war die Form der Entladungskurve 
und der EMK-Kurven aller Fabrikate “grundsatzlich” gleich, sodass es geniigt, wenn 
wir hier in Abb. | ein einzelnes Beispiel wiedergeben. In Abb. | verbindet die oberste 
Linie die taglich gemessenen EMK-Werte, die mittlere Linie die taglich gemessenen 
Werte der Klemmenspannung (Beginn) und die unterste die der Klemmenspannungen 
(Ende). Ausserdem ist in Abb. | noch der Spannungsverlauf innerhalb der 30- 
Minuten-Entladungsperiode an zwei Stellen eingezeichnet. 

Typisch ist ibrigens die bei allen Batterien beobachtete ziemlich gute Konstanz 
der EMK-Werte. Diese sinken wahrend bezw. nach den ersten wenigen Entlade- 
perioden schnell von ca. 1,60 V auf ca. 1,45 V ab und bleiben dann anndhernd 
konstant. Selbst nach 30 Entladeperioden steht die EMK noch immer auf ca. 1,36 V, 
wahrend der zugeh6rige Wert der Klemmenspannung (Beginn) bereits auf ca. 1,17 V 
abgefallen ist. 

Nun ist die EMK der Leclanché-Zelle, wie wir an anderer Stelle’ ausgefihrt 
haben, eine Funktion der Einzelpotentiale beider Elektroden sowie der Potentiale 
der Konzentrationsketten innerhalb der Zelle, gemass: 


E Pr —- Pa rg (Panu u Prcone,) 
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Am Beginn der Entladezeit werden in der Zelle starke pH- und Konzentrations- 
verschiebungen auftreten, welche sowohl die Einzelpotentiale der Elektroden, wie 
auch das dritte Glied der obigen Gleichung im EMK erniedrigenden Sinn beeinflussen, 
und den ersten Abfall der EMK der Zelle erklaren. Der sich wahrend der Entladung 
mit Reaktionsprodukten anreichernde Elektrolyt wird im spateren Verlauf der 
Entladung sehr viel weniger Veranderungen im absoluten Sinn unterliegen, wodurch 
die EMK der Zelle spater sehr viel stabiler ist. Da die EMK praktisch stromlos 





A BB. 


gemessen wird—verwendet wurde ein Voltmeter mit 2mA Stromdurchgang—wird 
ein schlechtes Elektronenaufnahmevermégen der Depolarisationsmasse auf die 
EMK-Werte kaum Einfluss haben. 

Anders ist es mit der Klemmenspannung (Beginn). Diese sinkt im Verlauf 
stirker ab, als die EMK, und der Abstand zwischen der EMK- und der Klemmen- 
spannung (Beginn)-Kurve wird gegen das Ende der Entladung hin deutlich grésser. 
Fiir diese Erscheinung ist nicht nur der steigende innere (Ohmsche) Widerstand der 
Zelle verantwortlich, sondern—wie wir an anderer Stelle sehr viel ausfiihrlicher 
darstellen werden—der schwindende Kontakt zwischen Elektronenzuleiter und 
Depolarisator. dn/dt, d.h. die Depolarisationsaktivitéat der Braunsteinelektrode wird 
im Verlauf der Entladung merkbar kleiner, obwohl—wie z.B. aus den Werten der 
Tabelle 2 hervorgeht,—noch geniigend Depolarisator anwesend ist. (Zweifellos 
wird dn/dt auch am Ende der Entladung gedriickt durch die zunehmende Verstopfung 
der Poren der Depolarisationsmasse mit basischen Zinksalzen, obgleich Messungen 
an auf Pt niedergeschlagenem MnQ,, wo eine Verstopfung der Poren experimentell 
ausgeschlossen wurde, ein gleiches Abfallen der Klemmenspannung ergaben, welches 
hier absolut auf Mangel an Elektronenleitfahigkeit der Depolarisationsmasse zuriick- 
gefiihrt werden musste. Hieriiber wird in einer spateren Arbeit ausfiihrlich berichtet 
werden.) 

Die oben erwahnten Monozellen wurden nach Abgabe von 4,3 Ah geéffnet und 
parallel zu nichtentladenen Zellen untersucht. Die analytischen Bestimmungen 
ergaben dabei die in Tabelle 2 zusammengestellten Werte “vor” und “nach” der 
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Entladung. Festgestellt wurden der Wassergehalt der Depolarisationsmassen durch 
Trocknung bei 105°C, das Gewicht der Depolarisationsmasse ohne Kohlenstift und 
der MnO,-Gehalt der erst mit ammoniakalischer NH,Cl-Lésung, spater mit 
Wasser ausgewaschenen und bei 105°C getrockneten Masse. Sowohl beim Aus- 
waschen wie bei der Trocknung wurde auf eventuelle Einfliisse der Anwesenheit von 
Luftsauerstoff—also auf eine eventuelle Reoxydation von elektrolytisch reduzierter 


+ 


TABELLE 2. RESULTATE DER UNTERSUCHUNG VON DEPOLARISATIONSMASSEN VOR UND NACH EINER 
ENTLADUNG MIT 0,24 A, TAGLICH 30 MINUTEN UND ABGABE VON 4,3 AH 


MnO 
Massegewicht der ausgewaschenen Masse 
Batterie- der Entladung 
Type : 


nach nach nach 


[> 4 


TABELLE 3. MnO,.-VERBRAUCH WAHREND DER 
ENTLADUNG VON 4,3 AH 


Batterie-Typ MnO,-(g) Verbrauch 


Substanz—keine Riicksicht genommen. Die MnO,-Bestimmungen wurden nach 
der Oxalsdiure-Permanganat-Methode ausgefiihrt. 

Unter Beriicksichtigung der durch weitere Analysen festgestellten Gehalte der 
Massen an Elektrolytsalzen und des Feuchtigkeitsgehaltes der Massen konnte mit 
einiger Annaherung der Verbrauch an MnO, wahrend der 4,3 Ah-Entladung berechnet 
werden. Diese Berechnungen ergaben die Werte der Tabelle 3. 

Betrachten wir zunichst die in Tabelle 2 zusammengestellten Analysenresultate. 
In allen Fallen hat der Wassergehalt der Depolarisationsmasse wahrend der Entladung 
nur in verhaltnismassig sehr geringem Grad abgenommen. 

Vergleichen wir diese Werte mit den Messresultaten, die von Drotschmann® an 
Luftsauerstoffzellen der gleichen Grosse gefunden wurden, dann ergab sich bei der 
Luftsauerstoff-Zelle in den ersten 2 Ah Dauerentladung eine Zunahme des Wasser- 
gehalts, darnach eine annaihernd konstante Abnahme des Wassergehalts in der 
Depolarisationsmasse um ca. 0,76 g H,O/Ah. Da die Entladung der Braunstein- 
Priifzellen nur bis 4,3 Ah durchgefiihrt wurde, liegen die fiir den Wasserverbrauch in 
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der Depolarisationsmasse gefundenen Werte in der gleichen Gréssenordnung wie 
fiir braunsteinfreie Luftsauerstoff Elemente. 

Dieser Befund ist insofern interessant, weil damit unwahrscheinlich wird, dass 
grdéssere Mengen hydratisierter Mangan(x) oxyde als Endprodukt der Braunstein- 
depolarisation unter den gegebenen Entladebedingungen auftreten. Nimmt man 
z.B. MnO(OH), welche Verbindung haufig in der Literatur erwaihnt wird, als End- 
produkt der Depolarisation an, dann hatten in 4,3 Ah etwa 2,7 g H,O allein an 


LOGUAL GCI 


Manganoxyde gebunden werden miissen, ein Wert, der sehr deutlich tiber dem 


experimentell festgestellten liegt. Da ausserdem ein Teil des in der Depolarisations- 
masse verbrauchten Wassers in der Form von basischen Zinkoxyden bzw. als 
Zn(OH), gebunden wird, dirfte mit ziemlicher Sicherheit auszusagen sein, dass 
inter den hier gewahliten Entladebedingungen die Hauptmenge des reduzierten 
Braunsteins in der Form von hydratwasserfreien Mangan(x)oxyden bestand. 
eite Spalte der Tabelle 2 gibt die Gewichtszunahmen der Depolarisations- 
ihrend der 4,3 Ah-Entladung. Sie liegt in allen Fallen einheitlich zwischen 
.3 Ah bedeuten nach Faraday die Auflésung von 5,3 g Zn entsprechend 
g von 6,5 g ZnO resp. 8 g Zn(OH),. Ausschliessliche Bildung von Zn(OH), 
‘nfalls einen Wasserverbrauch in der Depolarisationsmasse von etwa 
4.3 Ah entsprechen. Die Gewichtszunahme der Depolarisationsmasse, 
ner mechanischen Verfestigung der Masse zusammengeht, ist nicht anders 
Abscheidung von basischen Zinksalzen in der Masse zu erklaren. In der 
iterbrochenen, sich uber 42 Tage erstreckenden Entladezeit haben sich 
réssere Mengen von metallischem Zink, als dem Faraday-Wert entspricht, 
der weitaus grésste Teil der entstandenen Zinkionen ist in die Depolarisa- 
rewandert und dort teilweise als Zn(OH),, teilweise als basische Zinksalze 
Zusammensetzung, vielleicht auch in loser Bindung mit Mn,O,, 
. als Mn,O,:ZnO, niedergeschlagen worden. 
Mn,O,°ZnQ, in gut kristallisierter Form als Hetairolit bekannt, wurde ubrigens 
als Endprodukt der Depolarisation unter bestimmten 
ungen und Entladebedingungen nachgewiesen. Von anderer Seite wurde 
von Hetairolit wahrscheinlich nicht beachtet. In dem hier vorliegenden 
Entstehung einer Verbindung Mn,O,-ZnO erklaren, dass der Wasser- 
Depolarisationsmasse gering war, denn die Entstehung dieser 
verlauft ohne Wasserverbrauch gemass: 
2MnO, — Zn Mn,O,°Zn0O. 
hier vorliegenden elektrolytisch reduzierten De- 
ssen—worauf wir im folgenden naher eingehen werden—macht es 
nwahrscheinlich, dass hier gut definierte und stéchiometrisch kristal- 
tige Verbindungen entstanden sind. Das Verhalten der hier 
epolarisationsmassen gegeniiber Luftsauerstoff lasst eher darauf 
lass sich die reduzierten Massen in der bekannten Weise als Jonenaus- 
alten haben, und dass das Zn chemisorptiv gebunden wurde. Es liess 
sich di t ammoniakalischer NH,Cl-L6sung auswaschen. 
Die hier beobachtete Bildung eines hydratwasserfreien Endprodukts der elektro- 
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lytischen MnO,-Reduktion unter den Bedingungen des galvanischen Trockenelements 
ist in vollstandiger Ubereinstimmung mit dem Verhalten von elektrolytisch auf 
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einer Platinelektrode abgeschiedenem Elektrolytbraunstein. Uber diese Versuche, 
die noch nicht abgeschlossen sind, soll an anderer Stelle berichtet werden. Voraus- 
geschickt sei hier allein, dass die Zusammensetzung des elektrolytisch hergestellten 
Braunsteins MnQO,,;°0.9 H,O war. Die Braunstein—Platin-Elektrode wurde in 
NH,Cl-Lésung von pH 6,8 gegen Zn entladen. Die Zusammensetzung des dadurch 
reduzierten Niederschlags nach Lufttrocknung war MnO,, (Trocknung bei 60°C), 
resp. MnO, nach Trocknung bei 110° und MnO, nach Trocknung bei 150°. Das 
urspriinglich im MnO,-Gitter enthaltene Wasser war nach der Entladung restlos 
verschwunden. Die Endprodukte waren wasserfrei und hatten jede Elektronenleit- 
fahigkeit verloren. Die mit diesen Endprodukten bedeckten Platinbleche waren 
daher auch elektrolytisch vollstandig inaktiv und blieben dies auch dann, nachdem 
sie mehrfach in heisser 2-molarer Schwefelsiure behandelt worden waren. 

Die in Tabelle 2 gegebenen MnO,-Gehalte der Massen lassen sich erst dann 
auswerten, wenn sie auf den MnO,-Verbrauch in Gramm umgerechnet werden. 
Diese umgerechneten Werte finden sich in Tabelle 3. Der theoretische Verbrauch an 
MnO, betragt fiir die Umsetzungen: 

I. MnO,+e+H MnO(OH): 13,9 g MnO,/4,3 Ah 
3MnO, + 4e + 4H Mn,O, + 2H,O: 10,4 g MnO,/4,3 Ah 
Ill. MnO, + 2e + 2H Mn(OH),... : 6,9 g MnO,/4,3 Ah. 
Wir sehen, dass der analytisch gefundene Braunsteinverbrauch bei den verschiedenen 
untersuchten Batterietypen zwischen 5,5 und 10,1 g MnO, schwankte. Diese dusserst 


starken Diskrepanzen, die naturgemass keinen Schluss auf den tatsachlichen Ablauf 
der im galvanischen Element stattfindenden elektrolytischen Reduktion von MnO, 


zulassen, sind verursacht durch zwei Umstande, welche in den z.Zt. laufenden 


Versuchen vermieden werden. Erstens ist ein Teil der Depolarisationsarbeit durch 
Luftsauerstoff-Hilfsdepolarisation geleistet werden, wodurch fiir einen Teil der 
geleisteten Arbeit keine Reduktion von MnO, eintrat. Dies wird jetzt vermieden, 
indem die Entladung der Zellen in Stickstoffatmosphire ausgefiihrt wird, wobei die 
Zellen iiber den ganzen Verlauf der Entladeperiode, also auch in den Ruhezeiten, 
nicht mit Luftsauerstoff in Kontakt kommen. Zweitens sind die reduzierten Mangan- 
oxyde beim Trocknen einer Reoxydation unterworfen, wie die Versuche an auf 
Platin niedergeschlagenen Manganoxyden ergeben haben. Dies wird jetzt vermieden, 
indem die Analysen auf MnO, an den nicht ausgewaschenen Massen nach Bunsen 
vorgenommen werden. Uber das Ergebnis dieser neuen Versuchsreihen hoffen wir 
in Kiirze berichten zu k6nnen. 
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THE EFFECT OF AQUEOUS CONTAMINANTS ON THE 
REDOX POTENTIAL OF CHLORIDE MELTS* 
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ial of a chloride melt contaminated with water is determined by the 


ydrolysis and dissociation products, H*, O*~, H, and O,. The effects of changes in 


nelt. Experiments were carried out in equimolar NaCI-KCl at 700°C. 
artial pressure did not change the activity of O*~, but in the other three cases 
in the melt were produced. In particular, hydrogen in contact with a 


metal and the H®* activity changed when hydrogen partial pressure was 


ige of redox potential over which platinum behaved as a redox electrode 


V (chlorine electrode scale) 


redox d’un chlorure fondu contaminé d'eau est determine par les activites 
yse et de dissociation H*, O?-, H., O,. Les effets de leurs variations ont été 
les pressions partielles de HCI, H,, O, au dessus du liquide en fusion ou en y 


Les experiences ont ete effectuees sur des meélanges equimoleéculaires NaCl-KCl 


pression de O, ne change pas l’activite de O*~, mais les trois autres facteurs 
tiel d’equilibre redox. En particulier, Phydrogéne au contact d’un 
me un metal et lactiviteé de H* depend de sa pression partielle. 


ille de potentiels dans lequel le platine peut jouer le réle d’électrode 


ry 


V (echelle de lélectrode a chlore) 


ung einer mit Wasser verunreinigten Chloridschmelze wird durch 
d Dissoziations-produkte, H*, O*~, H, und O, bestimmt. Der 
Aktivitaten wurde verfolgt durch Variation der Partialdrucke des 
der durch Zugabe von Na,O zur Schmelze. Die Versuche wurden 
ausgefuhrt 

tialdruck veranderten nicht die Aktivitat des O*- aber in den 
Aenderungen in der Aktivitat der Schmelze hervorgerufen. Insbesondere 
Schmelze in Beriihrung war, wie ein Metall und die Aktivitat 

venn der Wasserstoffpartialdruck variiert wurde 
s der Redoxspannung, oberhalb der sich Platin wie eine Redoxelektrode 


0.4 V (bezogen auf die Chlorelektrode) ermittelt 


INTRODUCTION 
INTEREST in the use of fused halides for industrial processes is continually increasing, 
particularly in the nuclear field, and one difficulty is to find metallic container materials 
which will have high enough resistance to corrosion both to give reasonable life to 
plant and to prevent undue contamination of the melt. The factors which determine 
the extent of corrosion of metals in fused chlorides have already been considered 


theoretically,’ and it has been shown that for a given combination of metal and fused 
chloride the initial aggressiveness of the melt is dependent on its redox potential. 


* Manuscript received 8 April 1960 
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This in turn is governed by the soluble and insoluble impurities present in the system, 
and of these, those based on water are of particular importance since it is very difficult 
to remove the last traces from a chloride melt. 

Detailed consideration of the effect of water showed! that at a given level of 
water contamination, the redox potential can vary over a wide range and is in fact 
determined not by the water activity but by the activity of its hydrolysis and dis- 
sociation products, H*, O?-, H, and O,. These are fixed in a given system by equilibria 


with oxides and with partial pressures of gases in the atmosphere over the melt. 


Fic. 1. Cross-section of furnace and melt vessel. 
asbestos—cement outer shell 
**Vermiculite”’ insulation 
non-inductive winding (““Kanthal’’) on grooved silica tube 
asbestos plug 
chromel/alumel thermocouple 
silica thermocouple sheath 
nickel screen (earthed) 


melt vessel (transparent fused silica) 


It is important therefore to know how the redox potential of melts responds to 


changes in these variables, particularly since it may be possible to control the redox 


potential in this way. This would be useful, either to ensure that conditions for 


minimum contamination of the melt by corrosion products are achieved or to actually 
control the course of redox reactions in the melt without introducing undesirable 
impurities. 

This paper describes redox potential measurements in melts of an equimolar 
mixture of NaCl and KCl at 700°C in which changes were brought about in the 
activity of the hydrolysis and dissociation products of water, either by making 
additions to the melt or by changing the composition of the atmosphere over the 


melt. 
EXPERIMENTAI 


2.1 Apparatus 

[he tubular furnace had a non-inductive winding on a silica tube with a double 
spiral groove, and an earthed nickel screen was interposed between the furnace 
windings and the tube carrying the melt (Fig. 1). The melt was held either in a silica 
tube or in a platinum vessel held inside the silica tube. 

Temperatures were measured on a chromel/alumel thermocouple protected by a 
silica sheath held in contact with the base of the melt tube. In several experiments, 
this reading was compared directly with the temperature indicated by a Pt/Pt-13"% Rh 
thermocouple in a silica sheath immersed directly in the melt, and agreement was 
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Fic. 2. Electrode vessel assembly. 
electrode tubes 
glass electrode sheath containing Pt connecting wire 
pressure-equalizing hole 
metal-glass seal 
ground ioints (waxed) 
sliding joint with greased O-ring seal 
iuxiliary inlet for gases 
melt vessel, with metal electrode immersed in melt 


auxiliary inlet for adding solids 











gram for potential measurements 


il diag 
mental electrodes 
nce electrode 

riable backing-ofl potenti il for each electrode 

verall backing-off potential 
electrode selector switch (part of multipoint recorder F) 
multipe int recorder 


G electrometer 


within 1°C An anticipatory temperature controller regulated the current supply to 
the furnace via a Variac transformer and temperatures could be held at 700°C ig 


over long periods. 

The melt vessel was coupled to a vacuum and gas-handling apparatus. The 
electrodes and “head” of the experimental vessel were constructed in such a way 
that electrodes could be moved in and out of the melt during an experiment without 
contaminating the atmosphere above the melt (Fig. 2). Potential measurements were 
made on an electrometer continuously monitored by a six-point recorder. A versatile 
potential backing-off network was included in the circuit (Fig. 3). 

rhe reference electrode already described? was used throughout this work, and 
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freshly prepared electrodes were used for each experiment. Values of potentials are 
given in terms of this reference electrode unless otherwise stated. Conversion to the 
standard chlorine electrode scale involves some degree of uncertainty since there is 
a possibility that due to the high concentration of foreign ions present in some 
experiments the membrane potential across the glass wall of the reference electrode 
may have been slightly different from that in the calibration experiment. In the 
calibration experiment in a pure NaCl-KClI melt the reference electrode had a potential 
of —939 mV at 700°C with respect to the standard chlorine electrode.? 


2.2 Choice of redox electrode 

The most noble substances on the chlorine scale are carbon, gold, platinum, 
rhodium, tungsten and molybdenum.’® Carbon, as graphite, has been used in this 
laboratory as the inert vehicle for a chlorine electrode* but has the disadvantages 
that it readily adsorbs gases, particularly oxygen and water vapour, and these are 
desorbed slowly even after treatment at high temperature under high vacuum. Since 
contamination from this source might well be sufficient under some experimental 
conditions to control the redox potential of the system, attention was devoted to Au, 
Pt, W and Mo. 

Preliminary experiments in which electrodes of these four metals were exposed to 
a molten equimolar mixture of NaCl and KCl in air showed that Pt took up the 
highest potential, with Au at a potential about 100 mV lower, while W and Mo took 
up much lower potentials indicating that they were corroding. W and Mo were in 
fact found to be attacked under these conditions, while Pt and Au appeared com- 
pletely unattacked. Three Pt electrodes immersed together in the same melt took up 
potentials within 5 mV of each other. 

Accordingly Pt was chosen as the redox electrode, since these experiments sug- 
gested that it was sufficiently inert and reproducible for use even under strongly 
oxidizing conditions. The upper limit of its usefulness will of course be governed by 
the potential at which the activity of its ions in the melt becomes appreciable, and 
extrapolation of literature E° values* shows for example that the activity of Pt* will 


reach 10-% at about —0°55 V (chlorine electrode scale), with higher potential values 


for Pt°*. (The most stable platinum chlorides are PtCl and PtCl, which decompose 
at 583° and 581°C respectively in the pure state). 

Since this work began Menzies et a/.* have also used platinum as a redox electrode 
in the system titanium chlorides/LiCl/KCl at 500°C, and Flengas and Ingraham® 
have shown that platinum responds to rises in redox potential in the systems CrCl, 
CrCl, and CuCl/CuCl, in equimolar NaCl-KCl at 700°C. Redox potentials from 
about —0°8 V to about —0-3 V (chlorine electrode scale) were covered in the latter 
work using mole fractions of the two components in the region of 10-*-10-*. It is 
not possible to tell from these results whether interference from platinum chlorides 
occurred, since the measurements were made under conditions of rising redox potential; 


only when the redox potential was lowered would potential measurements be affected. 


2.3 Procedure 

Melts were prepared by mixing equimolar proportions of ““AnalaR” NaCl and 
KCl, previously dried for several hours at 120°C. A weighed quantity was then 
introduced into the melt vessel and in all experiments except those carried out in an 
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air atmosphere, the salt was heated and fused in vacuo and then blanketed with argon 
(“99-995 °.” dried by passing over molecular sieve) at 1 atm pressure. The electrodes 
were lowered into the melt when the temperature had been adjusted to 700°C and all 
potential measurements were carried out at this temperature. 

Cylinder oxygen and hydrogen were dried over molecular sieve before use. 
Hydrogen, argon or oxygen containing HC| at different partial pressures was prepared 
by bubbling the gas at a rate of 15—20 ml/min through a bubbler containing a solution 
of HCI of the required concentration and drying the gas over anhydrous magnesium 
perchlorate. The gas was then bubbled through the melt. Sodium oxide was prepared 
by the reduction of sodium peroxide with sodium as described by Brewer and Mar- 
grave®. Sodium peroxide (AnalaR, 4 g) and sodium metal (laboratory reagent, 4 g) 
were heated in a magnesia crucible in vacuo at 150°C for 1} h, and the temperature 
raised to 500°C over a further $ h to distil off the excess sodium. All further operations 
were carried out in a dry box containing an atmosphere of argon continuously 
purified by circulation over calcium metal at 550°. The relative humidity was moni- 
tored continually throughout the handling of Na,O, and never rose above 0.07 vol-per 
cent of water vapour. The vacuum furnace was transferred to the dry box and 
dismantled. The oxide, a white mass, was broken up in a pestle and mortar and 
mixed with KCI and NaCl previously dried by fusion in vacuo. The mixture was 
replaced in the reaction vessel and heated in vacuo to 700°C to give a 5 per cent 
solution of Na,O in equimolar NaCI-KCl. The solidified mass was broken up into 
small pieces and stored in a vacuum dessicator (in air) over silica gel and soda lime. 
Individual pieces of the solidified solution were weighed and used in experiments 
within 48h of preparation in order to keep the possibility of contamination by 


NaOH and Na,CO, to a minimum. 


RESULTS 
Changes in the redox condition of the melt were brought about either by making 
additions of substances to it or by changing the partial pressures of reducing or 
oxidizing gases in the atmosphere above it. 
The redox potential of the melt is governed by the position of the equilibria 
ze Cr, (1) 
2e == Zi", (2) 


and the activities of these components are also related by the dissociation and hydro- 
lysis equilibria 


H,O=H sO, (3) 


H,O = 2H O>-. 
Che redox potential equations relating to equations (1) and (2) are, at 700°C, 


2:3RT. (O.) (O.) 
——— log —— -_ - 0-096 log —— 
py; (O2-) ~ (O° 


o 
=) 


2:3R7 


(H 
—— los — 0-096 log ——— \V 
2! (Hg) ~ (Hy) 


ES. 


according to the conventions used previously.! 
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Changing the activity of one of the components in the system should, therefore, 
change the redox potential of the melt in a regular manner and a Nernst plot of 
redox potential against log (activity) to the appropriate power should have a slope 
given by the 2:3R7/2F term in equations (5) and (6), provided the activities of all 
the other components involved in equilibria (1), (2), (3) and (4) remain unchanged. 
Changes in the position of the water dissociation and hydrolysis equilibria will, 
however, modify this behaviour and the Nernst plots will then be different from 


those calculated from equations (5) and (6). 


3.1 Effect of oxygen pressure 


The melt was blanketed with oxygen at | atm and the system pumped down in 


Fic. 4. Change in redox potential of NaCI-KCI melt with oxygen pressure at 700°C 


steps to a pressure of 10 mm, the pressure being held constant for about 5 min at 
each pressure interval to allow measurement of the potential of the platinum electrode 
vs. a reference electrode immersed in the melt. Potential readings were also taken as 
the oxygen pressure was raised in steps back to 760 mm. Fig. 4 shows a typical set 
of results obtained from experiments in which the electrodes were immersed in a 
melt contained in a platinum vessel. (A glass reference electrode was present in all 
the experiments.) The increased scatter at low pressures probably merely reflects 
the loss of precision of the pressure measurements at low pressures, as these were 


made with a 760-mm manometer with a linear scale. The line drawn has the theoretical 


slope of 48 mV corresponding to equation (5). This indicates that the O* activity 


did not change during the experiment and the potential readings correspond to an 
activity of O?- of about 10~'* (related to K,O in an equimolar mixture of NaCl and 
KCI at 700°C as a standard state). 

Similar results were obtained from two sets of experiments in a silica vessel. In 
the first the values of potential agreed with those obtained in platinum within 10 mV, 
but in the second experiment the whole set of results was shifted downwards by 
50 mV, indicating a somewhat higher O* concentration in this melt. In all cases 
the experimental results fell on a line corresponding to a four-electron process and 
the results were highly reproducible. 

Some interesting results were obtained on exposing the melt to hydrogen. After 
an experiment with oxygen, as just described, the gas space above the melt was 
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evacuated, purged with argon, re-evacuated and then filled with hydrogen at | atm. 
After a few hours under hydrogen the melt was again blanketed with oxygen, using 


L 


same purging procedure as previously, and the redox potential was compared 


1 


nitial value under oxygen. In a melt held in a silica vessel the redox potential 
its initial value indicating that the O*~ activity was unchanged, whereas 
vessel the redox potential was raised 80 mV by treatment with 

ating a fall in O*~ activity. 


y 
drogen pressure 
i 


Stable redox potentials could not be obtained under low pressures of hydrogen ; 


L.1 


rable drifting to more positive values occurred at pressures lower than 200 mm. 


dy a: 


| pressure in mixtures of hydrogen and argon (1 atm.) 


tial of NaCI-KCl melt at 700°C 


‘ogressively greater at lower pressures and the potential showed 

*n after periods of 20 min. The effect was worse when 

in a platinum vessel than when a silica container was used. 

pressure of 10 mm of hydrogen the potential of a platinum 

in 20 min when it was immersed in a melt contained in a 

similar conditions in a platinum vessel, the potential rose at 

min and showed no tendency to settle out even after 10 min, 

iour suggested that under low pressures of hydrogen, the hydrogen-ion 
ntinually rising. Accordingly, the effect on redox potential of varying 
essure of hydrogen in argon—hydrogen mixtures at | atm total pressure 

idied, using a technique which ensured that the absolute pressure over the melt 
below 400 mm. Stable redox potentials were obtained at all gas composi- 
tions under these conditions. Fig. 5 shows a set of results obtained for falling hydrogen 
pressure with the melt in a platinum container. On increasing the hydrogen pressure 
in steps back to | atm, a further series of potential readings were obtained which fell 





lhe effect of aqueous contaminants on the redox potential of chloride melts 121 


on a line parallel with this, but displaced downwards by about 15 mV. These points 
are not shown, as they probably merely reflect accumulative errors in measurement 
of the hydrogen partial pressure. The slope of the best line through the points is 
—70 mV, compared with a calculated slope from equation (6) of —96mV. This 
indicates that hydrogen is inducing changes in redox equilibria in the melt, as was 


also suggested by the potential drifts observed in hydrogen at low pressures. 


3.3 Effect of hydrogen-ion concentration 
The hydrogen-ion concentration was varied by passing through the NaCI-KClI 
melt a stream of a carrier gas at | atm containing HCl gas at different partial pressures, 
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Fic. 6. Effect of HCI partial pressure in H, carrier gas (1 atm.) on redox potential of 
NaCl-KCl melt at 700°C 


prepared by the method already described. 


from published data.’ The densities of the HCl solutions were measured before and 


HCl partial pressures were calculated 


after each run, and corrections applied for the small changes in HCI concentration 
where necessary. 

Typical results of a series of experiments with hydrogen as a carrier gas are 
shown in Fig. 6. The melt was contained in a platinum crucible. Except at very low 
partial pressures of HCI the potentials settled down rapidly, and under the conditions 
of the experiment measurements were usually made between 10 and 20 min after 
beginning to bubble HCI at a given partial pressure through the melt. The points 
plotted indicate the reproducibility of results which is reasonably good. At pressures 
of HCI below about 0-3 mm potentials took up to several hours to settle down and 
were less reproducible. These results are not shown as it is considered that the 
drying agent used to remove water vapour from the carrier gas may have been affecting 
the HCI concentration in the gas at low HCI partial pressures. 

The best straight line drawn through the points in Fig. 6 has a slope of 130 mV 
instead of an expected value of 192 mV for a one-electron reaction. It was found 
that measurements obtained in successive series of experiments in fresh melts 
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invariably gave this result, although the posiotin of the plot of the experimental points 
was shifted bodily along the potential axis by up to 70 mV. Since the activities of 
HCl and H,, as opposed to their concentrations, were made to vary directly by 
varying their partial pressures this discrepancy seems unlikely to be an effect of 
variation in activity coefficient. 

[he results suggest that true equilibrium of the melt with the gas phase was not 

t obtained, and the measured potentials are a kinetic compromise between the 
composition of the gas phase and the equilibrium redox potential in the melt. This 
is borne out by the fact that a slight fall in potential occurred when the gas flow was 
stopped, of the order of tens of mV at 3 mm pressure of HCI, and by the difficulties 
encountered at lower partial pressures of HCl which were probably due only in part 
to interference by the drying agent. 

Accordingly some experiments with oxygen as a carrier gas were carried out, 
but it was found that in the presence of an appreciable HCI partial pressure the 
conditions were too oxidizing and caused attack of the platinum vessel and electrode. 
The platinum electrode ceased to act as a true redox electrode and although its 
potential rose on increasing the HCl partial pressure it remained high when the 
partial pressure was reduced, indicating that a relatively high concentration of 
platinum chlorides had been built up in the melt. Traces of platinum were in fact 
found in the melts after these experiments. Similar effects occurred when argon was 

a carrier gas. (This would contain traces of oxygen.) 
he two oxidizing agents, HCl and O,, present in combination gave rise to much 
redox potentials than any of the other systems studied, and irreversibility in 
to changes in HCI partial pressure in oxygen occurred at about 
600 mV. At these potentials, the activity of platinum ions in the melt in 
with platinum metal would be of the order of 10-* for Pt* or 10~® for 
is not surprising that platinum no longer functioned as a redox electrode 


conditions. 


oncentration 


were carried out with the melt open to air, and the oxide ion 
adding weighed pellets of a 5 per cent solution of Na,O 

hly prepared as already described. Fig. 7 shows a set of experimental 
n this manner, the open circles representing values of the ionic 


fraction of oxide ion computed on the assumption that the melt was initially free from 


oxide ion. It is seen that these points fall on a curve which indicates that the amount 


of oxide originally ‘sent was not negligible with respect to the amount of oxide 
added. However, at the higher oxide-ion concentration, it would become so, and 
on this assumption, a straight line drawn through the experimental points at the three 
highest oxide concentrations was extrapolated back to the initial potential reading 
before oxide additions began (--250 mV) to give a value for the initial ionic fraction 
of O?- (as sodium oxide) of 2:8 10-°. On correcting the ionic fractions for the 
initial oxide ion concentration in this way data were obtained through which a good 
straight line of slope 192 mV could be drawn. This slope corresponds to a one- 
electron process, whereas a slope equivalent to a two-electron process was expected 
from equation (5), indicating that changes in redox equilibria in the melt were occur- 


ring. 
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Potential of Platinum electrode 


vs.reference electrode, 


Fic. 7. Effect of oxide additions on redox potential of NaCI-KCl melt at 700°C. 


experimental points 
points corrected for amount of oxide originally present in melt 


DISCUSSION 


The results of this study have confirmed that the redox potential of chloride 
melts responds qualitatively in the manner expected to changes in H, and O, pressure 
and H* and O* concentration. The slopes of the Nernst plots were not however in 
many cases those expected from the 2:-3R7/2F terms in the redox potential equations 
(5) and (6), and this indicates that attempts to change the activity of one component 
of the melt by altering the composition of the gas phase or by making additions to 


the melt have brought about changes in the position of equilibria in the melt. 


lhe effects are best understood by reference to the composite equilibrium diagrams 
used in earlier work! in which the dissociation and hydrolysis equilibria of water in 
the melt (equations 3 and 4) are represented by two triangular diagrams. The two 
other triangles in the composite diagram correlate the composition of the melt with 
its redox potential. Equilibrium is represented by linking the four points in the four 
triangles, via the sides with common scales, bearing in mind that the two values of 
redox potential on the two vertical axes must be identical, and similarly the two 
values of pH,O [ log (H,O activity)] on the two horizontal axes are also identical. 

Fig. 8 is an example of such a diagram in which the results obtained when oxygen 
pressure over the melt was varied have been plotted. Values of redox potential are 
shown with respect to the chlorine electrode at 700°C and have been obtained by 
adding —939 mV to the potentials measured against the reference electrode. It was 
possible to define the scales completely in only one triangle of the diagram, since the 
absolute values of pH,O, pH* and pH, were not obtainable from the results; therefore 
the scales of these three parameters are in arbitrary units. To construct the diagram, 
the redox potentials at a series of oxygen pressures were first plotted in the left-hand 
triangle (line A); they fall on a line parallel with the index marks on the pO*~ axis of 
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this triangle. This shows that the activity of O?~ ions had remained constant at 
10-385 throughout the experiments. The assumption of constant water activity in 
the melt led to point B plotted at an arbitrary value of pH,O in the lower triangle, 
which depicts the position of the O? -H*-H,O equilibrium throughout the changes 
in oxygen pressure and shows that pH* also remained constant. In a similar manner, 
line C in the top triangle was obtained by plotting the values of pO, in the experiments 
along the line of constant water activity at the same arbitrary value of pH,O used in 
the lower triangle. This line shows that pH, varied during the experiment. Transfer 
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ffect of change of oxygen pressure on redox equilibria in NaCI-KCl melt at 

700°C 
of these values of pH, to the right-hand diagram shows that combined with the 
single value of pH~ arising from point B, they give rise to a variation in redox potential 
represented by line D. This redox potential is, of course, identical with that repre- 
sented by line A in the left-hand triangle. 

[he diagram shows that the variation in redox potential which occurs when the 
oxygen pressure over a chloride melt is varied can be accounted for by changes only 
in the O, and H, activities in the melt. Neither the H,O activity nor the activities 
of H* or O*- change when oxygen pressure over the melt is varied, and this is true 
whether or not the O*~ content of the melt is buffered by contact with a silica con- 
tainer. Control of oxygen pressure would therefore be a very definite way of con- 
trolling redox potentials of chloride melts, since the changes in redox potential 
brought about by alterations of oxygen pressure could be accurately forecast. The 
method would, however, only be applicable in practice at relatively high redox 
potentials, as direct measurement and control of oxygen pressure would become 
increasingly difficult at low oxygen pressures. Dilute mixtures of oxygen in inert gas 
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would be necessary in any case, otherwise operation at pressures below the vapour 


pressure of the melt would be impossible due to interference from salt evaporation. 


Other experimental results are shown in Figs. 9, 10 and 11, which have been 
constructed in a similar manner. 

In Fig. 9, which is plotted on the same scales as Fig. 8, line E represents the 
variation of redox potential at constant oxygen pressure of 0-2 atm when additions 
of Na,O were made to the melt. This shows that although the amounts of oxide 
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Fic. 9. Effect of Na,O additions on redox equilibria in NaCI-KClI melt at 700°C 
added were such as to bring its ionic fraction up to a nominal value of about 2 i 
the maximum value of O*- activity actually reached was only about 10-*. Ina 
perfect ionic solution, the activity of an ion should be equal to its ionic fraction® and 
this therefore indicates a very low value for the activity coefficient of O*-. One 
reason for this is that we have arbitrarily chosen to relate our scale of oxide activity 
to K,O and on this scale the activity coefficient of Na,O would be about 10°". This 
alone does not entirely explain the results, as the factor is not small enough and 
in addition the value of activity coefficient would have to vary by several orders of 
magnitude over the range of oxide concentrations used. An explanation in terms of 
activity coefficient alone must therefore be an over-simplication. 

The deviation of the slope of the Nernst plot from the expected value of 2:3R7/2F, 
as already pointed out, can be taken as an indication that changes in water equilibria 
in the melt are occurring; lines F, G, H in Fig. 9 illustrate how these could account 
for the results observed. The equilibrium constant for the water hydrolysis equilibrium 
(equation 4) has a value of 10-*** at 700°C with reference to the standard state 
previously defined so that the equilibrium is well over to the left-hand side. This 
means that additions of oxide ion to the melt will be highly buffered. Line H in 
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change of hydrogen partial pressure on redox equilibria in NaCl-KCl 
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Fic. 11. Effect of change of HCI partial pressure (H, carrier gas) on redox equilibria 
in NaCl-KCI melt at 700°C. (approximate). 
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the lower triangle of Fig. 9 shows how in fact the hydrolysis equilibrium changed 
assuming that the water activity in the melt stayed constant during oxide additions. 
The addition of oxide ion results also in a change in H*-ion activity and in 
consequence the effect on redox potential is not that directly calculated from the 
amounts of oxide added. The diagram shows how the different equilibria interact 
to produce the effects observed. 

In low pressures of hydrogen, the redox potential of melts was found to be unstable, 
continually drifting to more positive values. This showed that the H* activity in the 
melt was continually rising and hydrogen must therefore have been “‘corroding” in 
the same way that a metal attempts to approach thermodynamic equilibrium in the 
melt by contaminating it with metal ions and ultimately becoming immune. These 
measurements could not be plotted on a diagram since equilibrium was not reached, 
but line J in the right-hand triangle of Fig. 10 shows the variation in redox potential 
found in hydrogen—argon mixtures (see Fig. 5) where stable redox potentials were 
obtained. This indicates that the H* activity fell from ca. 10~** to ca. 10~** as the 
hydrogen partial pressure in the hydrogen—argon atmosphere fell from | atm to ca. 
10-* atm. This proportionality confirms that hydrogen in contact with a NaCl-KCl 
melt acts like a metal and forms hydrogen ions, as suggested by the instability of 


redox potential observed in low absolute pressures of hydrogen. Lines K, L and M 
in Fig. 10 show how the shift in the position of equilibrium in the system affected 
pO*- and pO, at constant water activity. In addition, line N in Fig. 11 shows the 
redox potentials obtained when hydrogen containing HCl was bubbled through 
melts (see Fig. 6). This indicates that the H* activity in the melt varied from ca. 


10-'* to ca. 10-*° as the HCI partial pressure in the gas was altered from 115 mm 
(10-°8 atm) to 0-4mm (10-*% atm), and again confirms that hydrogen tends to 
“corrode” to form hydrogen ions in the melt. Lines O, P and point Q in Fig. 11 are 
drawn on the assumption of constant water activity in these experiments. As already 
pointed out however the measured potentials were probably a kinetic compromise 
and therefore it is not strictly valid to plot the results on an equilibrium diagram. 

The occurrence of this effect means that attempts to reduce the redox potential of 
a melt by increasing hydrogen pressure above it will not be as effective as would be 
expected from the value of the 2:°3R7/2F term in equation (6), since the water equi- 
librium will change in such a way as partially to counterbalance the effect of hydrogen. 
The control of redox potential by variation in hydrogen pressure would not therefore 
be as definite as with control of oxygen pressure; further experimental investigation 
of the variation of redox potential with hydrogen pressure under different conditions 
would be necessary if accurate control of redox potential by this method were re- 
quired. The presence of insoluble oxides in the system and the cation of the salt for 
example would obviously be important. If however it were sufficient merely to keep 
the redox potential of the system below a certain value, for example to ensure that 
the metal of the container remained immune without undue contamination of melt 
occurring, then exact knowledge of the variation of redox potential with hydrogen 
pressure would be unnecessary and, provided means were available in the plant for 
redox potential measurements, hydrogen could be added simply until the required 
low redox potential was achieved. 

The work described also throws some light on the limitations of platinum as a 
redox electrode. Irreversibility to changes in HCI partial pressure in an atmosphere 
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of oxygen occurred at potentials of about +500 to +600 mV, equivalent roughly to 
—(0-4 V on the standard chlorine electrode scale at 700°C. This will give an upper 
limit to the range of redox potential over which platinum can be used as a redox 
electrode, and although previous workers? have employed it up to about —0:3 V 
their measurements were made under conditions of rising redox potential, so that 
any irreversibility in the response of platinum would not show up. Other metals 
could of course be used as redox electrodes, but the less noble the metal the lower 
would be the maximum redox potential at which it could be used. Since platinum 
on the chlorine electrode scale is one of the most noble metals, it follows that in 
chloride melts, its range of usefulness will be wider than most other metals. 

The effect of changes in water activity has not been studied directly, since it has 
already been shown that redox potentials are governed not by this parameter but by 
the restraints imposed in a given system on the activities of H*, O*-, O, and H,. A 
rough value for the water activity in the melts used in this work can be calculated 
from the results. Potential measurements under hydrogen and oxygen atmospheres 
show that in a melt prepared by fusion in vacuo the activities of O*- and H* are of 
the order of 10-" and 10~° respectively, which gives a value of water activity of 
about 10-*. This is equivalent to a partial pressure of water vapour of some 70 u 
which seems a reasonable figure. According to the results the value would not vary 
by more than an order whether the melt was held in a platinum or silica vessel. 
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THE DIFFUSE DOUBLE LAYER IN MIXED 
ELECTROLYTES* 


K. M. Josuit and R. PARSONS 


Department of Physical and Inorganic Chemistry, University of Bristol, England. 


Abstract—With the object of examining in more detail the theory of the diffuse layer, measurements 
of electrocapillary curves have been made in aqueous solutions of HCI BaCl,. From these the 
surface concentrations of the ions were deduced and compared with the predictions of the Gouy 

Chapman theory of the diffuse layer. The discrepancies found are not large but are thought to be 


outside experimental error. Some simple modifications to the theory of the diffuse layer are discussed. 


Résumé—Dans le but d’examiner plus en détail la théorie de la couche diffuse, des courbes électro- 
capillaires ont éte établies avec des solutions aqueuses H¢ | BaCl Les concentrations super- 


Tuse 


ficielles des ions en ont été déduites et comparess aux prévisions selon la théorie de la couche dif 
de Gouy-Chapman Les écarts ne sont pas considérables mais paraissent cependant supérieurs aux 
erreurs expérimentales. L’on discute dés lors quelques modifications simples qui pourraient étre 


apportées a la théorie de la couche diffuse 


Zusammenfassung—Um die Theorie der diffusen Doppelschicht naher zu priifen wurde die Elektro- 
kapillarkurve in wasserigen L6sungen von HCl BaCl, vermessen. Daraus wurde auf die Ober- 
flachenkonzentration der Ionen geschlossen und diese mit den Voraussagen der Gouy-Chapman 
Theorie verglichen. Die beobachteten Abweichungen waren nicht gross aber werden als ausserhalb 
der Fehlergrenze der Versuche angesehen. Einige einfache Modifikationen der Theorie der diffusen 
Doppelschicht werden diskutiert. 
INTRODUCTION 

THE simple theory of Gouy' and Chapman? is widely used to interpret the properties 
of the solution side of electrode double layers. Since the model includes the assump- 
tions that the ions are point charges with no permanent or induced polarization and 
that the structureless medium in which they move has a dielectric constant equal to 
that of the bulk solvent, it has frequently been criticised. Various attempts*" have 
been made to remove these defects, but these have the disadvantage of considerably 
increasing the complexity of the problem. It also seems probable that under the 
conditions of working with metal electrodes in aqueous solution the corrections 
proposed are not very significant. They become important at high values of the 
potential at the inner boundary of the diffuse layer (¢,, the outer Helmholtz potential) 
and high concentrations. At electrodes, ¢,e9/kT probably does not exceed 10 in 
0-001 M solutions of a 1:1 electrolyte, or 4in a 1 M solution. Some of the corrections 


proposed are very small under such conditions. However it is desirable that these 


expectations should be tested experimentally. 

The main test of the theory of the diffuse layer at an electrode so far carried out 
is based on measurements of the capacity of a mercury electrode in aqueous NaF 
solution.!? In this Grahame showed that the concentration dependence of this ca- 
pacity was in good agreement with the theory if the capacity of the inner layer (between 
the metal and the outer Helmholtz plane) was assumed to be independent of con- 
centration. This is a satisfactory test only at low concentrations and at small charges 
on the electrode surface, because elsewhere the diffuse layer capacity makes a very 

* Manuscript received 23 April 1960. 
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small contribution to the total capacity. Similar criticisms apply to the comparison 
of calculated surface concentrations of the ions of a single electrolyte with those 
derived from experiment. When the charge on the electrode is not small, the surface 
concentrations are controlled effectively by the repulsion of one of the ions from the 
surface and the amount of repulsion is not a particularly sensitive test of the theory. 

Another method for testing the diffuse layer theory uses the variation of the 
potential drop across the electrode, keeping the charge on the electrode constant and 
changing the solution concentration, i.e. the Esin and Markov coefficient." In the 
absence of specific adsorption, the change in the potential drop is probably due 
entirely to the change of the potential drop across the diffuse layer. However, it has 
been shown thermodynamically™ that this coefficient is 


(OE..,/0 In a.) = (2RT/F)(0g_/0q™), RT/F, (1) 


where E.,,, is the potential of the electrode with respect to a calomel or other reference 
electrode, a, is the mean activity of a 1:1 electrolyte and g_ is the anionic contri- 
bution to the charge in the solution. When g™, the charge on the metal, is large and 


positive, anions are attracted to the interphase and cations repelled, so that g™ ie 


and the right-hand side of equation (1) approaches —RT7/F; while when q™ is large 
and negative, g_ becomes small and almost constant so that the right-hand side 
approaches -+-R7/F. Thus again it is only at small values of g™ that the Esin and 
Markov coefficient provides any test of the detailed model of the diffuse layer. The 
experiments on the surface potentials of insoluble ionic monolayers made by Davies 
suffer from the same disadvantages as a test of the Gouy-Chapman theory. This is 
demonstrated in the Appendix. 

In the experiments described here, the surface concentrations of a monovalent 
cation and a divalent cation are measured at a mercury surface under conditions 
under which both are positively adsorbed. The relative concentration can be calcu- 
lated from diffuse layer theory and should provide a satisfactory test of the theory at 
high surface charge, where the relative concentrations of cations of different valencies 


should depend upon the potential distribution. 


EXPERIMENTAL 
lhe capillary electrometer was in most respects similar to that described earlier." 
[he main improvement was in the use of a brass bellows for the pressure control. An 
extra flexible ‘Hydroflex’ brass bellows, diameter 4 in., was mounted in a cylindrical 
metal box having a screw bearing on to the centre of the closed end of the bellows. 
The open end of the bellows was closed with a plate into which was soldered one end 
of a copper/glass seal, the other end of which was sealed to the glass pressure line. 
In order to reduce possible attack of the bellows by mercury vapour or contamination 
of the mercury, the surface of the bellows was coated with a thin film of polythene. 
The pressure above the mercury column in the cell was raised initially by pumping 
in air (through a liquid air trap), but subsequently during the course of a run the 
required range of pressure was accessible by compressing or releasing the bellows by 
means of a knob attached to the outer end of the screw. Very convenient and sensitive 
adjustment of the pressure was obtained in this way. Changes in pressure due to 
changes in the laboratory temperature were found to be negligible over the time in 


which each reading was made. 
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The capillary electrometer was calibrated in terms of Gouy’s absolute measure- 
ment’ of the interfacial tension of the mercury/water interface by using a dilute 
solution of a non-specifically adsorbed electrolyte. 

The solutions were prepared from AnalaR hydrochloric acid and AnalaR barium 
chloride which had been recrystallized from hot water and then baked at 500°C. 
Laboratory distilled water was redistilled from alkaline permanganate solution in an 
all-Pyrex still with splash traps. The solutions were made up in standard flasks and 
then de-oxygenated inside the apparatus in a stream of purified nitrogen. This 
procedure was adopted because it was necessary to make up the solutions to a pre- 
determined concentration in order to keep the chemical potential of one component 
constant while that of the other was varied. 

The system HCl + BaCl, was chosen because activity coefficients in this system 
at 25°C have been measured by Randall and Breckenridge'® and by Harned and 
Gary!'®, with results in agreement with Harned’s rule,”° 


log 7; = log yo) Ayo 15 | 


(2) 
log v2 = log yao) — % 4 J 

where y, and 7, are respectively the activity coefficients of salts 1 and 2 in the mixed 
solution where their contributions to the total ionic strength are J, and /,; yy) and 
Yoo) are the activity coefficients of solutes 1 and 2 each in pure solution of ionic 
strength J, + J, and a5, %; are constants for the given total ionic strength. Harned 
and Gary made measurements of both activity coefficients at total ionic strengths 
of 1, 2 and 3M; Randall and Breckenridge measured the activity coefficient of HCI 
in these mixtures at ionic strengths down to 0-2 M. Concentrations in the lower 
region were selected for this work because the diffuse layer becomes too thin at the 
higher concentrations for reasonable application of the theory. The range of ionic 
strengths used was 0-15—0-70 M, and ~,, and—«,, were both taken as 0-07 for the whole 
of this range. This is not very accurate, but the contribution of the terms «5 /, and 
%o, 1, to the expressions (2) is very small at these ionic strengths. The activity coeffi- 
cients for pure solutions of HCl and BaCl, were interpolated from standard values.” 

Electrocapillary curves were measured in 11 different solutions at 25°C in two 
series starting with 0-2 M HCl and 0:05 M BaCl,; the solution that was 0-2 M in HCI 
and 0-05 M in BaCl, was common to both series. In one series of solutions the mean 
activity of HCl was maintained constant at 0-15 M, while in the other the mean 
activity of BaCl, was maintained constant at 0-027 M. The potential of the mercury 
meniscus was measured with respect to a saturated calomel electrode with a pH 
meter. The e.m.f. of cells consisting of a saturated calomel electrode and a mercury/ 
mercurous-chloride electrode in contact with each of the 11 HCl + BaCl, solutions 
was determined in a separate series of experiments. 

RESULTS 

Values of the interfacial tension as a function of potential are tabulated else- 
where.” Those for the 0-2 M HCI solution and the 0-05 M BaCl, solution were 
compared with relative interfacial tension curves obtained by twice integrating 
capacity curves measured by Grahame for 0-2 M KCI and 0-05 M BaCl,” respec- 
tively. Agreement was within 0-3 dyn/cm except when the mercury is strongly posi- 
tively charged; here the electrocapillary measurements were somewhat irreproducible. 

At constant temperature and pressure the electrocapillary equation” for an ideal 
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polarized mercury electrode in contact with an aqueous solution of HCl and BaCl, 


becomes dy = q" dE Pa2tqw) 4paci, + Vatewy Meucr (3) 


where E~ is the e.m.f. of the cell consisting of the mercury electrode combined with 
an electrode reversible to the chloride ion, y is the interfacial tension, the I’s are 


surface concentrations of the ions with respect to the water and the y’s are chemical 
f . ae 
potentials of the . Values of the charge g ‘ were obtained by graphical differ- 


entiation the electrocapillary curves. The measured potentials were corrected to 


t 


the E~ scale and then values of y at constant E~ were interpolated and plotted against 


log a, in the series at constant activity of HCI or against log ay,; in the series 
at constant activity of BaCl,. The slope of these plots was measured at the point 
common both of them corresponding to the solution of 0-2M HCl 0-05 M 
BaCl, to obtain values of I’y,+,,) and [’),2+,,) in this solution. This calculation was 
done twice, independently, by slightly different methods in order to eliminate personal 
error as far as possible. The accuracy of the results quoted is probably about —0-3 


it is difficult to make a reliable estimate. 


DISCUSSION 
»f the experimental results with those 
om diffuse layer theory) 


j 


ge due to an ion of species i of valencyz, is given by diffuse layer theory 


) 


as 


Ze 47, 1} dx, (4) 


where u = exp (—egh/kT). 
b is the potential at a distance x from the electrode, n; is the concentration of ions of 
species j in the bulk of the solution and x, is the distance of closest approach of the 
ions to the electrode surface, i.e. the distance of the outer Helmholtz plane from the 
electrode. Equation (4) can be integrated by using the equation for the field at any 
point within the diffuse layer to change the variable to u: 
(04/0x) (kT/e,u)(Ou/ Ox) 
(SakT/e)* {S nv? , 

where « is the dielectric constant. 
Hence ~~. ma 1) du 

g z(kTe/82)""* — “ia (6) 

uj, un. (u P 

Also, according to Gauss’s theorem, 

(0¢/Ox),. 4nq™ |e, (7) 
since it is assumed that there is no specific adsorption, i.e. no ions between the electrode 
and the outer Helmholtz plane. From (5) and (7) 

q™ 2(kTe/87)'* {E nus 1}, (8) 

where uy is the value of u when ¢ = ¢, at the outer Helmholtz plane. 
For the given concentration the components of the charge were calculated as a 
function of 4, by numerical integration.* Similarly, the charge g™ was calculated 
* It may be noted that the limit of the integrand in (6) when u — 1 is 2m.,/+/(3ne. + n,,) (divalent 
cation), m,.//(3ne. n,.) (monovalent cation) and (2n, ny )/V (3ne n,,) (monovalent 
anion) when the concentration of the divalent ion is m,,. and that of the monovalent cation is m,, in 


the bulk of the solution 
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as a function of ¢, from (8). In this way the components of the charge were obtained 
as a function of the total charge. The result of a calculation of this type is shown in 
Fig. 1 for the concentrations 0-2 M HCl and 0:05 M BaCl, taking the dielectric 
constant to be 78-30. The experimental results are also shown in the same figure. 

Although there is some scatter in the experimental results it seems probable that 
they differ significantly from the curves calculated from the simple theory. Thus the 
barium ion is adsorbed less than the simple theory predicts whereas the hydrogen 
ion is adsorbed more. It is unlikely that these results are complicated by specific 
adsorption of the chloride ion since Grahame’s measurements” for 0-3 M KCl 


Fic. 1. Experimental results for the surface concentrations of cations at a mercury elec- 
trode in an aqueous solution of 0-2 M HCl + 0:05 M BaCl, Ba*+; H 
Full lines show results calculated from the simple diffuse layer theory. 


indicate that the amount of specifically adsorbed chloride ion falls to 0-1 wC/cm? 


when the charge on the electrode reaches —8 wC/cm*. Almost identical behaviour 
would be expected in the present solution. The preferential adsorption of the hydrogen 
ion could be due to specific adsorption of the hydrogen ion itself, but measurements 
on pure acid solutions’® suggest that this is absent. Consequently it seems most 
likely that the discrepancies shown in Fig. | are due to defects in the simple theory 
of the diffuse layer. 


2. Simple modifications of the theory of the diffuse layer 

It is difficult to use directly the various corrections to the theory of the diffuse 
layer that were mentioned in the introduction because these are mostly expressed as 
corrections to the potential distribution. The calculation of surface concentrations 
is a more complicated problem which will not be attempted in the present paper. 
Further, potential distributions have been calculated with the improved theories only 
for solutions containing a single symmetrical electrolyte, and the extension to 
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asymmetrical or mixed electrolytes presents its own problems. Before attempting 
such a detailed analysis it seems that a simpler approach would be profitable; three 
simple corrections will be investigated. 

(a) Change in the mean dielectric constant. Several authors*:*.!9." have shown that 
the dielectric constant in the diffuse layer should be lower than that of the solvent in 


‘ 


bulk. A simple, semi-quantitative estimate of this effect can be obtained by assuming 


a lower, but still constant, value of the dielectric constant. Since the dielectric con- 
stant appears in the same way in (6) and (8), it is evident that reduction in its value 


Calculated results for the surface concentrations of cations at an electrode 


an aqueous solution of 0-2 M HCI + 0-05 M BaCl, using the simple diffuse layer 
theory 
dielectric constant 78-30 


dielectric constant 39-15 


will cause a change in the scales of both ordinate and abscissa in Fig. | by a factor 
of ¢ rhis is illustrated in Fig. 2, where the curves of Fig. 1 are compared with those 
calculated assuming a dielectric constant of half that of pure water. It is clear that 
only an increase in dielectric constant would cause the simple theory to become in 
closer agreement with the experimental results. It is unlikely that a theory including 
a variable dielectric coefficient would lead to a different sign for this correction. 
Hence, it may be concluded that the dielectric constant effect is not of prime impor- 
tance for the calculation of components of charge. 

(b) Variation in the distance of closest approach. \n the simple theory described 
above it has been assumed that the distance of closest approach x,, is the same for 
all ions in the solution. This is unlikely to be strictly correct when the ionic sizes 
are different, and it is reasonable to suppose that x, will be larger for a heavily 
solvated divalent cation than for a monovalent cation. This would tend to reduce 
the adsorption of Ba** in comparison with that of H*, as found experimentally. 
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The component of the charge due to species i is still given by (4) but the lower 
limit of the integration depends on the species. If the distance of closest approach 
for the monovalent ion is x,’ and that for the divalent ion is x,”, it will be assumed 
here that x," > x,’ and also that x,’ is the distance of closest approach for the mono- 
valent anion, although the exact value of this is unimportant when this ion is repelled 
from the surface. It is now convenient to divide the diffuse layer into two regions. 
From the bulk of the solution to x," all three ions are present and the integration can 
be carried out as described above. The region between x," and x,’ contains only the 
monovalent ions and therefore contributes to the total charge in the solution (equal 
to q™) and to the charges contributed by the monovalent ions; these may be 
regarded as corrections 6g”, 6g,, and 6qg,_ to the simple theory. 

These correction terms can be evaluated analytically because the region between 
x,’ and x," contains only a single symmetrical electrolyte. If u,’ and u,” are the values 
of u corresponding to ¢,' and ¢,", the potentials at x,’ and x," respectively, then it 


follows by the usual methods” that 
ég™ ~ —dq,™ —2(kTe n,,,/87)"* [(ug')"* — (u,”)"""] (9) 
0q,- = 9 (10) 
if b."e,/kT > 1. 


The value of ¢," is a parameter in the evaluation of the charge contributions from the 
outer part of the diffuse layer. To evaluate (9) it is necessary to find ¢, in terms of 
od," and x," — x,'. In a diffuse layer composed of a single uni-univalent electrolyte 


this is given by 


dy = (4kT/e,) tanh {exp [K(x,” xv, )] tanh (4,"e,/4kT)}, (11) 


9 


where « is the Debye—Hiickel characteristic reciprocal length. Under conditions 
where the anion is strongly repelled it seems reasonable to calculate « assuming that 
the concentration of the 1:1 electrolyte is equal to that of the monovalent cation in 
the bulk of the solution. It should be noted that the form of equation (11) sets a 
limit upon the possible values of x,” — x,’ for a given concentration and value of ¢,", 
because ¢,' approaches infinity when the argument of the tanh”! approaches unity. 
However, at the concentrations used here and for reasonable values of x,” — x,’ 
this limit is not approached. 

An example of the effect of introducing this correction is shown in Fig. 3. Here 
a value of «(x," — x.) of 0-1 has been used, which corresponds to x," — x,’ 
2-15A for a 0-2 M solution. The comparison with the curves for the simple theory 
shows that this type of correction gives charge contributions which are in closer 
agreement with experiment if a difference in the distance of closest approach as large 
as 2A is assumed. 

(c) Jonic association of barium chloride. A smaller adsorption of the divalent 
anions than predicted by the simple theory would occur if they formed ionic pairs 


with the anions, thus reducing their effective charge. Some evidence for association 
in barium chloride is given by McDougall and Davies*®, who quote a dissociation 
constant for BaCl* of 1-35 mole/l. at 18°C. This value indicates that about 20 per cent 
of the barium ions are present as BaCl* in a solution of 0-2 M HCl + 0-05 M BaCl,. 

Equations (4) to (8) can be used to calculate the charge and charge components 





136 K. M. JosHt and R. PARSONS 


in the presence of ionic association. If « is the fraction of the barium ions which are 
associated with chloride ions to form monovalent ion pairs, the concentration of 
divalent ions is 7, Npoe+(1 x) where p,2+ is the total concentration of barium 
ions. Similarly, the concentration of monovalent cations and ion pairs is ny 

xn ny. and that of monovalent anions is n, Ngj- — UNy,2+. The total 
charge is calculated from (8) and the charge components due to divalent (q,,) and 
monovalent (g,, and g,_) ions are found from (6). The charge q,, is due to BaCl* 


SEE 


/ 
# 


[fi 
[i | 
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Iculated results for the surface concentrations of cations at an electrode in 
solution of 0-2 M HCI 0-05 M BaCl.: simple diffuse layer 
distance of closest approach to the electrode taken as 2°15 A greater 


for Ba®* than for H 


and H* in the ratio that these are present in the solution, so that the total surface 
concentration of barium ion expressed as a charge due to a divalent ion is 
Ina Jo Jy. 24Np,2+/ (My XN 2+). (12) 
Similarly for the hydrogen and chloride ions 
qn Gi. Ny+/(My LN .2+)s (13) 
Ie q Vy Ap a2+/ (iy AN 2+). (14) 
It is easily verified by adding (12), (13) and (14) that the solution charge is the same 
whether it is considered to be made up of Ba**, H* and CI, or of divalent ions, 
monovalent positive ions and ion pairs and monovalent negative ions. It should be 
noted that in this simple theory the dissociation constant of the ion pair is constant 
throughout the diffuse layer (cf. Ref. 27) and the equilibrium is automatically satisfied 
at all points. 
The values of the components of charge calculated assuming a dissociation cons- 
tant of 1-35 mole/l for BaCl* are indicated in Fig. 4. There is very little deviation 
from the values calculated assuming complete dissociation. Values similar to those 
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obtained experimentally are found when the degree of association is about 0-6; in 
these solutions this corresponds to a dissociation constant of about 0-18 mole/l. At 
higher values of « the position of the calculated curves changes more rapidly. The 
limiting result corresponding to « 1 is also shown in Fig. 4. The calculations is then 
much simpler since g,, and g,_ are obtained analytically using the equations for a 


—__——_ —— ——————$ 


qM peC/em 


Fic. 4. Calculated results for the surface concentrations of catious at an electrode in 
an aqueous solution of 0-2 M HCI + 0-05 M BaCl, using the simple diffuse layer 
theory, but assuming different degrees of association (~) of Ba?+ and Cl- into BaCl 

% 0 x 0-2. 

oL 0-6 _—* x 1-0. 


diffuse layer in a 1:1 electrolyte. The surface concentrations of Ba?+ and H* are then 
in the same ratio as their bulk concentrations and the results are consequently quite 
different from those obtained experimentally. 


3. Conclusions 

It appears that either of two simple modifications of diffuse layer theory will pro- 
vide an explanation of the general form of the experimental results for this system. 
Both modifications however require assumptions about the behaviour of the system 
which are not entirely in agreement with its known properties. Also it must be borne 
in mind that other corrections to the theory may be important. 

To explain the result in terms of ion-pair formation requires a smaller value of the 
dissociation constant than that found experimentally. The latter is uncertain but is 
more likely to be too low than too high because, if used in the Bjerrum theory, it leads 
to a distance of closest approach of Ba®* to Cl- of 2:4 A in comparison with the sum 


of the crystallographic radii of 3-2 A. On the other hand if the dielectric constant in 


the diffuse layer decreases considerably the effective ion-pair dissociation constant 
could decrease sufficiently to account for the results presented here. 
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A difference in the distance of closest approach of the ions to the electrode would 
require a difference in the size of the hydrated barium and hydrogen ions. The 
crystallographic radius for the barium ion and the estimated radius of the hydrox- 
onium ion are both close to 1-4.A. It would be expected that the divalent ion would 
be more strongly hydrated as indicated by the real free energy of hydration which is 
571 kcal mole! for Ba?* and about 77 kcal mole! for H,O*. On the other hand, 
Robinson and Stokes** find from their interpretation of the activity coefficients that 
the collision diameter in both HCI and BaCl, is about 4-5 A, leading to hydration 
numbers of about 8 for both. The explanation for the abnormal mobility of the 
hydrogen ion in aqueous solution®® indicates that the hydroxonium ion is tetrahedrally 
linked to four water molecules in its first hydration shell. Such an arrangement would 
permit the hydroxonium ion to come closer to a plane (electrode or electrode covered 
with water) with little distortion of the hydration shell, whereas the probably octahedral 
shell of the barium ion would keep the latter a distance of about the diameter of one 
water molecule further from the plane. If sucha difference in the thickness of the inner 
layer were accepted, it would then be necessary to interpret the remarkable con- 
stancy of the inner layer capacity*® with various cations in the solution in terms of 
a dielectric saturation dependent on the thickness of the inner layer. 

Finally, it may be noted that the general form of the experimental results presented 
here indicates a possible explanation for the discrepancy between the experimental 
results of Levina and Zarinskii*' on the effect of addition of La** ion on hydrogen 
overpotential and the theory proposed by Frumkin® in terms of the simple model 
of the diffuse layer. The increase of overpotential when La** was added at constant 
acid concentration and current density should, on this theory, be equal to the decrease 


in the 4, potential. In fact, it was found to be less than the change in ¢, calculated 


by the simple theory. However, the value of ¢, relevant here is that controlling the 
concentration of the hydrogen ions and it is evident from the present results that when 
BaCl, is added to a solution of HCI the surface concentration of H* drops less than 
would be expected on the simple theory. Such an effect might be more pronounced 
when a trivalent ion like La** replaces the Ba* 
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APPENDIX 
Surface pote ntial measurements on spread ionic monolayers at varying salt concentration 


Consider the system 
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which represents an experimental arrangement for the measurement of the surface 
potential” of an insoluble cationic monolayer C. Since the gap between the probe 
electrode (assumed for convenience to be Cu) and the monolayer may be varied 
without changing the properties of the system, unless it becomes less than a few 
molecular diameters, the interphase o may be taken as including the Cu surface, the 
air gap, the spread monolayer and the diffuse layer in the solution phase. This is a 
perfectly polarizable interphase since the charge transfer across the air gap is negligible. 
Analysis®* can then be applied with the Cu electrode as phase « and the solution as 
phase #. The analogue of the Gibbs-Duhem equation for the interphase* becomes 


sdT —vdp+dy+qds Dac Facer + Doe duc, = 0 (Al) 
with 


(A2) 


E (Macey Myq) F, (A3) 


where E is the potential difference measured on the potentiometer P. From equations 
(Al) and (A3) it follows that 


(OE/O ux ¢)7 (OD yacl9Q) 7,p,T cq ° (A4) 


p,Vecy,9 Nacl 


In the particular case that g = 0, the field in the air gap is zero and changes in E are 
identified as changes in the surface potential of the monolayer dy, together with the 


change in the potential of the reference electrode E,.,. The latter may be assumed 


to be given by 


(RT/F) In (4. )wacy (A5) 


so that 

0657/0 In (a. )yacy = OE/O In (4. )yacy — OE pee /O In (4) Kacy (A6) 

——— eit 
2RT(OV yc) 7,p,0 oor, texacy + RTF: (A7) 
When I[\, which is equal to the surface concentration of the ions in the 
insoluble monolayer, is large, then I'y,,¢; is small and negative because it is equal to 
the surface concentration of Na* which is repelled from the interphase. Hence 
(OV xacy/99) 7 ».1 Mac, Will be very close to zero. This will be true for almost any 
. 4 sfs* CCl, a( ~ ad 


model of the diffuse layer. Consequently the experimental observation that 


[ddz 0 In (a wacil7,p,r, RT, F (A8) 


o1,4 0 


is not a sensitive test of the Gouy-Chapman theory of the diffuse layer. 
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SPANNUNGS-AKTIVITATS-DIAGRAMM DER 
WICHTIGSTEN ELEKTRODENREAKTIONEN IM 
SYSTEM PLATIN/PLATINOXID/LOSUNG.* 


K. NAGEL und H. Dietz 
Institut fiir Physikalische Chemie der Universitat I rlangen, 
Bundesrepublik Deutschland. 


Zusammenfassung—Auf Grund zahlreicher Literaturangaben werden Gleichgewichts—U,-Werte 
fur Elektrodenreaktionen im System Platin/Platinoxid/L6sung zusammengestellt und die Abhangig- 
keit dieser U,-Werte von der Aktivitat a; geléster Reaktionsteilnehmer in einem U(a)-Diagramm 
graphisch dargestellt. 

Ausfuhrlich werden vor allem die Méglichkeiten erdrtert, die noch weitgehend unbekannten 
Gleichgewichtswerte der Platinoxidelektroden zu bestimmen 

Wie an Hand von Beispielen erlautert wird, enthalt ein solches U(a)-Diagramm eine tibersichtliche 


graphische Darstellung wichtiger thermodynamischer Eigenschaften des untersuchten Stoffsystems. 


Abstract—On the basis of numerous data from the literature, equilibrium U,y values for electrode 
reactions in the system platinum/platinum-oxide/solution are assembled and the dependence of 
these Uy values on the activity a; of dissolved reactants is graphically represented in a U(a) diagram. 
A detailed discussion is presented concerning the possibilities of determining the still largely 
unknown equilibrium values of the platinum oxide electrodes 
As is explained on the basis of examples, such a U(a) diagram furnishes a general graphic repre- 
sentation of the more important thermodynamic properties of the systems under study. 


Résumé—Sur la base de nombreuses données de la littérature on assemble les valeurs d’équilibre 
Uy pour des réactions d’électrode dans le systeme platine/oxyde de platine/solution et on porte en 
graphique dans un diagramme U(a) la dépendance de ces valeurs Uy de l’activité a; des réactifs 
dissous 

On présente une discussion détaillée concernant les possiblités de déterminantion des valeurs 
d’équilibre, encore fort mal connues, des électrodes 4 oxyde de platine. 

Comme on Il’explique sur la base d’examples, un tel diagramme U(a) fournit une représentation 
graphique d’ensemble des plus importantes propriétés thermodynamiques des systémes étudiés. 


1. EINLEITUNG UND PROBLEMSTELLUNG 


Wie in jedem System Metall/Lésung lassen sich auch im System Platin/Lésung eine 
grosse Zahl stofflich méglicher Elektrodenreaktionen formulieren, insbesondere, wenn 
man ausser gelésten Stoffen Deckschichten, z.B. Oxidschichten, und Gase, insbe- 
sondere Wasserstoff und Sauerstoff, als Reaktionspartner in Betracht zieht.+ 

Zu jeder Elektrodenreaktion « gehért eine Gleichgewichts-Galvanispannung g, 
Letztere ist messbar als Spannung 


und eine Gleichgewichts-Bezugsspannung | 
einer Zelle, die aus einer einfachen, in Bezug auf die betrachtete Elektrodenreaktion 


* Manuskript eingegangen 2 Mai 1960. 

+ Exakter sollte man, wenn zusatzliche Phasen, insbesondere in Form von Deckschichten 
beteiligt sind, von “Halbzellen” und “Halbzellreaktionen” sprechen. Im Einklang mit der iiblichen 
Bezeichnungsweise soll im Rahmen dieser Arbeit die Bezeichnung “Elektrode” und “Elektroden- 
reaktion” auch fiir das System Metall/Deckschicht/L6sung beibehalten werden, zumal da die feste 
Zwischenphase im Verhaltnis zum Metall und zur Lésung im allgemeinen sehr diinn und oft nur 
schwer nachweisbar ist. 

Eine ausfiihrliche Darstellung der speziellen elektrochemischen Eigenschaften von Deckschicht- 
elektroden findet sich bei G6hr und Lange.’ 
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im Gleichgewicht befindlichen Elektrode und einer Bezugselektrode aufgebaut ist. 


Verwendet man speziell die Normalwasserstoffelektrode als Bezugselektrode, so 
erhalt man die Gleichgewichts U,,-Werte. 

Diese Gleichgewichts-U,;,-Werte hangen von der Aktivitdt a, der geldsten Reak- 
tionsteiInehmer und von Druck p, gasférmiger Reaktionsteilnehmer ab. Tragt man 
die Gleichgewichts-U,,-Werte der verschiedenen in einem System Metall/L6ésung 
méglichen Elektrodenreaktionen als Funktion von log a; in Form geradliniger 
Kennlinien auf, so liefert ein solches Spannungs (U,,)-Aktivitdts (a;)- Diagramm* eine 
iibersichtliche graphische Darstellung der thermodynamischen Eigenschaften des 
untersuchten Systems Metall/Lésung. Wenn gasférmige Reaktionsteilnehmer 
vorhanden sind, kann man auch die Druckabhiangigkeit U,,(p,) der U;,-Gleichgewichts- 
werte eintragen. 

Wie bereits fiir das System Silber/L6sung und Eisen/Lésung gezeigt wurde,* 
kann man aus einem sochen U(a)-Diagramm ausser den Gleichgewichtsaktivitaten 
auch die Affinitdten von Elektrodenreaktionen und von solchen chemischen Reaktionen 
entnehmen, die tiber zwei gleichzeitig vor sich gehende gekoppelte Elektrodenreak- 
tionen ablaufen k6nnen. 

Im folgenden soll auch fiir das System Platin/wdsserige Lésung ein U(a)-Diagramm 
entwickelt werden. Leider liegen gerade fiir die wichtigen Elektrodenreaktionen der 
Platinoxide nur unsichere Zahlenwerte vor. Es erscheint deshalb angebracht, auf 
die besonderen Schwierigkeiten einzugehen, die sich dem Aufbau von einfachen, 
im elektrochemischen Gleichgewicht befindlichen Platinoxid-Elektroden? entgegen- 
stellen und Wege aufzuzeigen, um die zugehérigen Gleichgewichts-U,,-Werte zu 


gewinnen oder wenigstens abzuschatzen. 


2. ELEKTRODENREAKTIONEN IM SYSTEM PLATIN/PLATINOXID 
LOSUNG 

Je nachdem, ob beim Ablauf der Elektrodenreaktionen Platinionen oder Elek- 
tronen aus dem Metall aus— oder in das Metall eintreten, kann man Elektrodenreak- 
tionen der Metallionen und solche der Elektronen unterscheiden. Gleichbedeutend 
ist die Unterscheidung von “angreifbaren” und “nicht angreifbaren” Elektroden. 
Als eine der wichtigsten Elektrodenreaktionen der Platinionen soll zunichst die 
anodische Bildung bzw. kathodische Auflésung von Platinoxiden im System Platin/ 


Platinoxid/Lésung behandelt werden. 


2.1. Gleichgewichtsspannungen der Platinoxidelektroden 

In der Literatur ist die prdparative Herstellung von Platinoxiden mit verschiedenem 
Sauerstoff- und Wassergehalt beschrieben worden.° Fiir die elektrochemische Bildung 
jedes dieser Platinoxide lasst sich eine entsprechende Elektrodenreaktion formulieren. 
Die zugehdrigen Gleichgewichts-Bezugsspannungen, speziell die Gleichgewichts-U,,- 
Werte kénnte man aus thermischen Daten berechnen. Leider sind nur spirliche und 


* In den ahnlichen Spannungs-pH-Diagrammen von Pourbaix*® wird die Bezugsspannung nur 
in ihrer Abhangigkeit vom pH dargestellt. Um das Korrosionsverhalten des betrachteten Metalls 
zu kennzeichnen, werden im Sinne von Zustandsdiagrammen die Gebiete der Immunitat, der 
Korrosion und der Passivitéat abgegrenzt. 

Da es iiblich ist, einfache Elektroden nach dem wichtigsten, an der Elektrodenreaktion teil- 
nehmenden Stoff zu bezeichnen, soll im folgenden ein solches System Platin/Platinoxid/Lésung, 
in dem als Elektrodenreaktion die Bildung bzw. die Auflésung eines Platinoxids stattfindet, der 
Einfachheit halber als Platinoxidelektrode, speziell als Pt(OH),-, PtO,-Elektrode, bezeichnet werden. 
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unsichere Werte fiir die Bildungs-Affinitaten und -Enthalpien von Platinoxiden 
vorhanden. 

Unmittelbar messen k6nnte man die Gleichgewichts-U;,-Werte als Ruhespannung 
einer entsprechenden, reversiblen einfachen Platinoxidelektrode. Solche Messungen 
wurden durchgefiihrt an Platinoxidelektroden, die unter Verwendung praparativ 
hergestellter Oxide aufgebaut oder die durch anodische Belastung des Systems Platin/ 
Lésung hergestellt wurden. 

Die in alteren Arbeiten®:* erwahnten Bezugsspannungen von prdparativ hergestell- 
ten Oxidelektroden sind im Gegensatz zu der gut reproduzierbaren Spannung mancher 
anderer Oxidelektroden, z.B. der Quecksilberoxidelektrode, schwankend, schlecht 
reproduzierbar und nicht eindeutig einer bestimmten Elektrodenreaktion zuzuordnen. 

Bei anodischer Belastung des Systems Platin/Lésung mit einem konstanten Strom 
J sollte sich die elektrolytische Bildung von Platinoxiden durch das Auftreten von 
Niveaus in den U(t),—oder Ladekurven bemerkbar machen. Ebenso sollte das Ver- 
schwinden der Oxide bei kathodischer Belastung zu einer Stufe fiihren. Tatsachlich 
weisen die von zahlreichen Autoren*“'’ am System Platin/Lésung aufgenommenen 
anodischen und kathodischen Ladekurven bei bestimmten, von pH abhiangigen 
U,,-Werten mehr oder weniger gut ausgepragte Niveaus auf; die aus den Niveaula- 
dungen berechenbaren Schichtdicken liegen aber nur in der Gréssenordnung einer 
oder weniger Molekiildicken. Im allgemeinen spricht man deshalb von einer Chemi- 
sorption von Sauerstoff. Die experimentell gefundenen Niveauspannungen entsprechen 


dann nicht den Spannungen von Oxidelektroden, sondern von O,-Chemisorptions- 
Elektroden. Ausserdem enthalten alle diese im Stromfluss gemessenen Spannungen 
noch einen gewissen, nicht genau bestimmten Anteil an Uberspannung. 


Auch Besonderheiten, d.h. Knickpunkte, Wendepunkte und Niveaus, die man 
an Abklingkurven U(t), 
Spannungs—Kurven® und an potentiostatischen J(t),,-Kurven*®—* beobachtete, hat 
man in Beziehung zu den Gleichgewichts-Bezugsspannungen von Platinoxidelektroden 
gebracht. So haben in neuerer Zeit Kolthoff und Tanaka an Platindrahtelektroden 
bei verschiedenen pH-Werten polarographisch Strom—Spannungs-Kurven aufgenom- 
men und insbesondere aus der Erhdhung des kathodischen Stromes in einem gewissen 


» nach vorhergehender anodischer Belastung,’* an Strom 


Spannungsbereich auf das Vorhandensein von Oxidschichten geschlossen.” 

Trotz der oben erwahnten Unsicherheit der thermodynamischen Daten fiir die 
Bildung von Platinoxiden diirfte allerdings sicher sein, dass die Bildung gewisser 
Platinoxide ein freiwilliger, aber sehr stark gehemmter Vorgang ist. So beobachtete 
schon Wohler*! bei langerem Erhitzen von Platinblech in trockenem Sauerstoff 
Anlauffarben, waihrend von Busch réntgenographisch die Oxydation von Platin 
durch Sauerstoff zu PtO, und Pt,O, festgestellt wurde. Auch die Versuche von 
Obrutschewa™ deuten auf eine oberflachliche Oxydation des Platins durch Luftsauer- 
stoff bei Zimmertemperatur hin. Weiterhin wurde besonders an fein verteiltem Platin, 
wie z.B. bei Kathodenzerstaéubung oder kolloidem Platin, eine Oxidbildung beo- 
bachtet.*3-* 

Alle diese Befunde bestatigen die Tatsache, dass das Platin keineswegs unangreif bar 
gegeniiber Sauerstoff ist. Durch die anfangs sich ausbildende diinne Deckschicht 
wird der Durchtritt der Platinionen und damit eine weitere Oxydation gehemmt. 
Platin befindet sich dann also im passiven Zustand. 

Schliesslich spricht auch die grosse Bestdndigkeit der prdparativ hergestellten 


v 





144 K. NAGEL und H, Dietz 


Platinoxide bzw. Oxidhydrate fir eine positive Bildungsaffinitat. So zerfallt z.B. das 
wasserfreie PtO, erst bei ca. 500°C unter Sauerstoffabgabe, wobei feste L6sungen von 
niederen Platinoxiden entstehen, ohne dass sich ein konstanter Gleichgewichtsdruck 
einstellt.°°-8° Aus dem positiven Wert der Affinitat fiir die Oxidbildung folgt, dass 
der Gleichgewichts-U,,-Wert fiir die elektrochemische Bildung dieser Platinoxide 
unterhalb der Gleichgewichtsspannung der Sauerstoffelektrode liegt. Man muss 
allerdings gerade bei den Platin-Sauerstoffverbindungen in der Praxis damit rechnen, 
dass die Zusammensetzung der Oxide keine streng stéchiometrische ist und dass 
dadurch gewisse Verschiebungen der Gleichgewichtsspannungen innerhalb eines 
gewissen Bereichs auftreten kénnen. Zahlenwerte fiir die Gleichgewichtsspannung 
von Platinoxidelektroden lassen sich angeben fiir die Pt(OH),-, Pt,O,- und PtO,- 
Elektrode; diese sind in Tabelle | zusammengestellt. 

Pt(OH),-Elektrode: (Elektrodenreaktion 1 «,$ der Tabelle 1). Die Richtigkeit 
des von Latimer* fiir diese Elektrode angegebenen Gleichgewichts-U ,,-Wertes 0,98 V 
wurde von Giner! angezweifelt, da er auf eine dltere, ziemlich unsichere Messung 
von Lorenz und Spielmann’ an einer praparativ hergestellten Pt(OQH),-Elektrode 
zuriickgeht. Trotz dieser Bedenken wurde dieser Wert in das U(a)-Diagramm 

und zwar vor allem mit Riicksicht darauf, dass er naherungsweise mit 
einem nicht elektrochemisch gefundenen U,,-Wert ibereinstimmt. Berechnet man 
namlich aus einer von Thomson" kalorimetrisch gefundenen Bildungswarme von 
PtO-H,O die zugehérige Affinitat nach der Nernstschen Naherungsformel und 
rechnet diese auf die Grundspannung U,,* fiir die elektrochemische Bildung von 
PtO-H,O um, so erhalt man 0,92 V. 

Pt,O,-Elektrode: (Elektrodenreaktion 2 «,6 der Tabelle 1). Roéntgenographisch 
wurde die Bildung von Pt,O, an Pt-Anoden nachgewiesen, die langere Zeit bei der 
Herstellung von Persulfat in starker Schwefelsiure benutzt worden waren.** Ausser 


Angaben iiber die Struktur liegt auch ein Messwert fiir die Bildungswdrme nach 
Pt : O, > } Pt,O, vor. Aus diesem Wert AH = (—13,6 +- 1,1) kcal lasst sich 
mittels der Nernstschen Naherungsformel ein Wert A = 7,04 kcal fiir die Bildungs- 
affinitat und daraus schliesslich Uj, »;,.9, = 1,11 V fiir die Elektrodenreaktion 


3Pt + 4H,O —> Pt,O, + 8H 
berechnen 

PtO,-Elektrode: (Elektrodenreaktion 3 «6 der Tabelle 1). Der in das U(a)- 
Diagramm eingetragene Wert Uy pio. = 0,8 V geht auf Ladekurven von Platinoxid- 
elektroden zuriick, auf denen durch anodische Belastung mit Uberlagerung eines 
Wechselstromes eine aufgewachsene Schicht von PtO, hergestellt worden war.*® 

Fir weifere in der Literatur angegebene Platinoxide, z.B. Pt,O, und PtO,, wurden 
Kennlinien im U(a)-Diagramm nicht aufgenommen, da fiir diese Oxide weder thermo- 
chemische noch elektrochemische Messwerte vorhanden sind. 

Sind, wie bei Bildung und Abbau von Platinoxiden, an den Elektrodenreaktionen 
H*- oder OH -lonen beteiligt, so wird oft die fiir H*-lonen formulierte Elektroden- 
reaktion formal auch bei alkalischen Lésungen benutzt. Da praktisch aber nur 
stofflich definierte Elektrodenreaktionen potentialbestimmend wirken kénnen, d.h. 


* Die auf die Aktivitat a 1 m der Reaktionsteilnehmer i bezogenen Gleichgewichts-U,-Werte 
sind durch Unterstreichen als Grund-Bezugsspannungen U, gekennzeichnet. 
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alkalisch: sauer : 
f Reaktionen a-Reaktionen 
Uy (Gon “) U, (a, +) 





Pt/Pt,0,,H* 
Pt(OH),/PtO, ,H* 
- Pt/Pt(OH), ,H . 


- Pt/PtO,,H* 


+O, ,H2O2 ,H” 


0, , OH- 
PtYPt,0,,0H 
4 
Pt(OH)»/PtO,0H” 
Pt/Pt(OH)>,OH~~ 











1,0 
Dou - 
io 
ABB. 1. Gleichgewichts-U,-Werte von Elektrodenreaktionen im System Platin 
Platinoxid/Lésung. U(a)—Diagramm 
Kennlinien ohne nahere Angaben stellen die Abhangigkeit von der Aktivitat der H* und 
OH lonen dar. 


Im Gebiet undefinierter Konzentration der Reaktionspartner sind die Kennlinien 


gestrichelt gezeichnet. 
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Elektrodenreaktionen, bei denen die Menge der festen, die Konzentration der gelésten* 
oder der Druck der gasférmigen Reaktionsteilnehmer geniigend gross ist, muss fiir 
alkalische Lésungen eine neue Elektrodenreaktion mit den OH~-Ionen als Reaktions- 
partner formuliert werden. In der Tabelle 1 iiber die Elektrodenreaktionen des 
Systems Platin/Platinoxid/Lésung und im U(a)-Diagramm wird zur Unterscheidung 
die mit H*-Ionen formulierte Elektrodenreaktion als Elektrodenreaktion «, die mit 
OH -lonen formulierte als Elektrodenreaktion / bezeichnet. Die jeweils zusammenge- 
hérigen Elektrodenreaktionen « und f sind iiber die Binnenreaktion 

H+ + OH- — H,O 


é 


miteinander verbunden. Zwischen U;, ,(ay Im), Uy (aor 1m) und der 
Grundaffinitat A, der Binnenreaktion besteht die Beziehung 


} | RT ae ere 
A Uy, — Un. |; In Ily,0 = 9,828 V bei 25°C 


Il}; © ist das lonenprodukt des Wassers. 
Bei geniigender kathodischer oder anodischer Belastung treten unter bestimmten 


Bedingungen charakteristische durch Verarmung an H*- bzw. OH~-lonen verur- 
sachte Grenzstréme auf. Ausfiihrlich behandelt wurden die verschiedenen Eigen- 
schaften solcher «- und /-Elektroden am Beispiel der Wasserstoffelektrode.” 


2.2. Sonstige Elektrodenreaktionen der Platinionen 


Fiir die (fiktive) Elektrodenreaktion 4 der Tabelle 1: 
Pt — Pt? 


d.h. fiir die Bildung oder Abscheidung geldster Platinionen folgt aus der Unléslichkeit 
der Platinoxide zu Pt®*-Ionen in sauren Lésungen, dass die praktisch nicht realisierbare 
Grund-Gleichgewichtsspannung fiir ap;? | m um einen gewissen Mindestbetrag 
liber Uz, pron), = 9,98 V liegen muss. Auf Grund eines geschatzten Wertes fiir 
die Dissoziationskonstante von Pt(OH), und aus dem Uj pyox),-Wert wurde von 
Latimer” fiir U,, py2+ der Wert 1,2 V berechnet. ; 

Wenn komplexbildende Anionen, z.B. Cl--lonen, vorhanden sind, kénnen die 
anodisch austretenden Platinionen mit diesen Anionen reagieren, z.B. nach 


Pt + 6 Cl — PtCl,? 4 
oder Pt + 4Cl — Ptcl, 2 


* Die Minimalkonzentration, die noch zu einer definierten Einstellung der Galvanispannung 
durch die betrachtete Elektrodenreaktion fiihrt, hangt von speziellen Eigenschaften der Versuchs- 
elektroden ab, insbesondere von der Oberflachenbeschaffenheit des Metalls und von der Reinheit 
der Lésung. Nach experimentellen Erfahrungen bei Messungen an der Wasserstoffelektrode sind 
schon bei einer Minimalkonzentration cy+ oder coy 10-5 m die Elektroden sehr schlecht definiert. 
In giinstigen Fallen kann eine definierte Einstellung der Galvanispannung auch bei wesentlich 
kleineren Konzentrationen erfolgen. So lassen sich z.B. an Silber/Silberjodid-Elektroden bei 
Verwendung einer Messeinrichtung mit hohem Eingangswiderstand definierte Spannungsmessungen 
auch im Aquivalenzgebiet, also bei cy; c;- ~10-*m durchfiihren. Als dusserster Grenzwert 
definierter Konzentrationen wird 10~'° m angegeben. 
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Die Bezugsspannungen solcher Komplex-Elektroden wurden von mehreren Auto- 
ren**.49 gemessen. In das U(a)-Diagramm wurden, um die Ubersichtlichkeit nicht zu 
gefihrden, die U,,-Werte solcher spezieller Komplex-Elektrodenreaktionen nicht 
mit eingetragen; doch sind gerade beim Platin zahlreiche solcher Komplex-Elektro- 


denreaktionen mdglich. 


2.3. Gleichgewichts-U,,-Werte der Elektrodenreaktionen der Elektronen 

Bei den in der Tabelle | weiterhin angegebenen Elektrodenreaktionen 5—9 handelt 
es sich um Elektrodenreaktionen der Elektronen. Die zugehérigen Gleichgewichts- 
U},-Werte sind unabhangig vom Elektrodenmetall. 

Auch fiir die Platinoxid~Redox—Elektroden, bei denen anodisch eine Umladung 
von einem niederwertigen zu einem héherwertigen Platinoxid erfolgt, sind U;,- 
Gleichgewichtswerte nicht oder nur schatzungsweise bekannt. Ein Beispiel ist die 
Elektrodenreaktion 5 der Tabelle 1, die Oxydation von Pt(OH), zu PtO,. Die zuge- 
hdrige Grund-Bezugsspannung, die nach Latimer” unter der Annahme einer negativen 
A\ffinitat fiir die Reaktion 2 Pt(OH), — Pt + PtO, + 2H,O héoher liegen soll als 
Uy pion), Wurde unter Zugrundelegung eines sehr unsicheren Messwertes von 
Lorenz und Spielmann’ zu 1,1 V geschatzt. Nimmt man, was uns als sicherer er- 
scheint, die Werte U »pyon 0,98 V und U;, po, = 0,8 V als richtig an, so erhalt 
man nach der Lutherschen Regel fiir das Redox-System Pt(OH),/PtO, einen U ;,-Wert 
von 0,62 V. Bei dieser Lage der 3 zusammengehérigen U,,-Werte hat die oben 
angegebene Zersetzungsreaktion von Pt(OH), eine positive Affinitat. Dies stimmt 
liberein mit einer Angabe von Lunde®, wonach der Zersetzungsdruck der Platinoxide 
mittlerer Wertigkeit (PtO und Pt,O,) héher ist als der héherer Oxide, so dass die 
niederen Oxide beim Erhitzen in héheres Oxid und Metall zerfallen. Nach einer 
alteren Arbeit von Wohler und Martin® soll allerdings bei den Hydraten der Oxide 
gerade umgekehrt PtO-n H,O das bestandigste Oxid sein. 

Wenn sich bei Gegenwart komplexbildender Stoffe, z.B. Cl--lonen, komplexe 
Jonen verschiedener Wertigkeit bilden k6nnen, muss eine entsprechende Redoxreaktion 
mit in Betracht gezogen werden, z.B. die Elektrodenreaktion 


PtCl,2- + 2Cl- —> PtCl,2 


Im Bedarfsfall kann man auch die Aktivitatsabhangigkeit der Gleichgewichtsspannung 
solcher Platin-Redoxelektroden in das U(a)-Diagramm eintragen, jedoch sind hierfiir 
im allgemeinen nur grobe Naherungswerte verfiigbar. 

Die wichtigsten Beispiele fiir allgemeine Elektrodenraktionen der Elektronen 
sind die Elektrodenreaktionen der Wasserstoff- und Sauerstoffelektrode in sauren und 
alkalischen Lésungen. In Tabelle 1 sind diese Elektrodenreaktionen als 6 und 7 
enthalten. Graphisch dargestellt wurde in Abb. 1 U,, als Funktion der Aktivitat 
ay+ und apy- bei py, bzw. po, = 1 atm. Die elektrochemischen Eigenschaften der 
Platin/Wasserstoff- bzw. Platin/Sauerstoff-Elektrode wurden besonders oft unter- 
sucht. Wahrend die Gleichgewichts—Bezugsspannungen unabhangig vom Elektroden- 
metall sind, hangt die Kinetik dieser Elektrodenreaktionen von der Art des Metalls 
und von der Beschaffenheit der Oberflache, insbesondere vom Vorhandensein von 
Adsorptions-oder Deckschichten ab. Die im U(a)-Diagramm enthaltenen Gleichge- 
wichts-U,,-Werte fiir Elektrodenreaktionen, die zur Bildung oder zum Verschwinden 





Spannungs-Aktivitats-Diagramm der wichtigsten Elektrodenreaktionen 


von Oxidschichten fiihren, sind deshalb auch als Grundlage kinetischer Untersuchun- 
gen an der Pt/H,- oder Pt/O,-Elektrode unentbehrlich. Auch bei allen anderen 
Elektrodenreaktionen der Elektronen, z.B. bei Redoxreaktionen beliebiger Art, oder 
bei der Bildung von H,O, kénnen Oxidschichten die Kinetik massgebend beein- 
flussen.??->! 

Bei den beiden letzten in Tabelle 1 angegebenen Elektrodenreaktionen 8 und 9 
handelt es sich um die e/ektrochemische Bildung von H,QO,, und zwar um die katho- 
dische in Gegenwart von Sauerstoff und die anodische Bildung in sauerstofffreier 
saurer oder alkalischer Lésung. Graphisch dargestellt in Abb. 1 ist die 
Abhangigkeit der Gleichgewichts-U;,-Werte von der Aktivitét der H* bzw. 
OH--lonen bei ay 9, = 1 m sowie von der H,O,-Aktivitaét bei a, lm. Bei 8 
wurde als Sauerstoffdruck der Grundwert po, = 1 atm angenommen. Andere 
U(a)-Abhingigkeiten lassen sich nach Bedarf in analoger Weise graphisch darstellen. 


3. ANWENDUNG DES U(a)-DIAGRAMMS 
3.1. Entnahme der elektrochemischen Affinitdt von Elektrodenreaktionen 


Bei Vorgabe einer bestimmten Bezugsspannung U,, kénnen aus dem U(a)- 


Diagramm die den elektrochemischen Affinitdten*® proportionalen Uberspannungen 
Ag. fiir die verschiedenen Elektrodenreaktionen / entnommen werden: 


Uy — Un, 


Wenn die Versuchselektrode nicht galvanostatisch oder potentiostatisch belastet 
ist, wird U,, durch die vorhandenen, an Elektrodenreaktionen teilnehmenden und 
damit potentialbestimmenden Stoffe eingestellt. Im allgemeinen ist stofflich und 
thermodynamisch die Mdédglichkeit zum Ablauf mehrerer Elektrodenreaktionen 


gegeben, die verschiedene Gleichgewichtsgalvanispannungen aufweisen und die sich 


entsprechend den spezifischen Hemmungen dieser Elektrodenreaktionen mehr oder 
weniger stark an der Einstellung der Ruhe-Galvanispannung beteiligen k6nnen. 
Es liegt dann eine nicht im Gleichgewicht befindliche mehrfache Elektrode mit einer 
‘““Mischspannung” vor. Die Gleichgewichts-Galvanispannung einer bestimmten 
Elektrodenreaktion stellt sich in einem solchen Falle praktisch nur dann ein, wenn 
diese Elektrodenreaktion stofflich gut definiert ist und nahezu hemmungsfrei ablaufen 
kann, wahrend die anderen stofflich méglichen Elektrodenreaktionen sehr stark 
gehemmt sind. 

Taucht man z.B. bei 25°C ein Platinblech in eine saure Lésung mit der Aktivitat 
ay, = 10 *m der Wasserstoffionen ein und bespiilt mit Wasserstoff von | atm, so 
stellt sich, wenn das Platin geniigend aktiv in Bezug auf die Elektrodenreaktion 4a 
der Wasserstoffelektrode ist, der Gleichgewichtswert dieser Elektrodenreaktion ein: 
Uy = Uy. 0,236 V. Die Elektrodenreaktion 4/ fiihrt mit doy 10-!° m 
formal zum gleichen U;,-Wert. Praktisch ist sie wegen der undefiniert kleinen Kon- 
zentration der OH~-Ionen nicht potentialbestimmend. Die bestehende Elektroden- 
spannung U;, 0,236 V ist negativ gegeniiber Gleichgewichts-U,,-Werten der 
Platinoxidelektroden, z.B. gegentiber Uy, pyoy),. Es besteht also eine vom pH-Wert 
unabhingige, negative Uberspannung, z.B. Agpyon), 0,98 V, fiir die Auflésung 


der Platinoxide. 
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Durch galvanostatische oder besser potentiostatische Belastung kann man einer 
vorgegebenen Elektrode eine bestimmte Ga/vanispannung aufprdgen. Dieses Auf- 
prigen ist von besonderer Bedeutung, wenn sich im stromlosen Zustand keine 
definierte Galvanispannung einstellen kann, weil die stofflichen Voraussetzungen fiir 
eine definierte Elektrodenreaktion nicht gegeben sind, oder weil zu starke Hemmungen 
vorliegen. Eine solche undefinierte Elektrode erhalt man z.B., wenn man ein Platin- 
blech in eine Sauerstoff enthaltende Lésung eintaucht. Bei po, latm und aj: 

10-+m sollte sich nach der Elektrodenreaktion der Sauerstoffelektrode eine 
Gleichgewichtsspannung U,, = 0,99 V einstellen. Infolge der starken Hemmung 
der Sauerstoff-Elektrodenreaktion erreicht die sich einstellende Ruhespannung nicht 
diesen Wert und ist sehr schlecht definiert.**-°* Gibt man potentiostatisch geniigend 
hohe positive Bezugsspannungen vor, so sollten sich freiwillig die Oxide oder Hydroxide 
des Platins bilden. Aus dem U(a)-Diagramm kann man z.B. ablesen, dass bei 1 V 
und a 10-4 m positive Affinitaten fiir die Bildung von Pt(OH),, PtO, und die 


Entwicklung von O, bestehen. Die zugehérigen Uberspannungen sind: 


Ne pio 0,26 V, Agpro 0,43 V und Ago 0,01 V. 


Bei Vorgabe geniigend negativer U,,-Werte sollte das System Platin/Lésung 
aktiv werden, indem dank einer positiven Affinitat fiir das Verschwinden der Passiv- 
schicht diese Schicht elektrochemisch abgebaut wird. Die dann formal entstehende 
aktive Pt/Pt®*-Elektrode ist allerdings wegen der zu kleinen Konzentration an 
Pt**-lonen undefiniert. 

Nur wenn komplexbildende Anionen vorhanden sind, die zur Bildung von 
komplexen Platinverbindungen mit einem geniigend negativen Gleichgewichts-U,,- 
Wert fiihren, kann sich die Aktivierung als Metallauflésung bemerkbar machen. 
Liegt stromlos bereits eine solche in Bezug auf den Austritt von Platinionen aktive 
Elektrode vor, so kann man, wie insbesondere am System Platin/HCl gezeigt wurde, 
durch Verschiebung der Bezugsspannung nach positiven Werten die Elektrode 
passivieren.*8»>* Die Strom-Spannungs-Kurve zeigt dann einen fiir den Ubergang 
vom aktiven in den passiven Zustand charakteristischen stufenf6érmigen Verlauf. 


2. Chemische Kopplungsreaktionen 


Wenn die reagierenden Stoffe fiir 2 Elektrodenreaktionen | und 2 vorhanden sind, 
so ist damit auch die Méglichkeit fiir den Ablauf einer chemischen ** Kopplungsreak tion” 
gegeben. Die Affinitaét dieser Kopplungsreaktion lasst sich nach 


A = zF (Uy, — Uy) 


aus den Gleichgewichtswerten U;,, und U;,5 der beiden Elektrodenreaktionen 
berechnen. z gibt die Zahl der umgesetzten Aquivalente an. Fiir positive Werte von 
z erhalt man die Affinitaéat einer chemischen Reaktion, die dem kathodischen Ablauf 
der Elektrodenreaktion | und dem gleichzeitigen anodischen Ablauf der Elektroden- 
reaktion 2 an einer entsprechenden Mischelektrode entspricht. Bei U;,,; > Uj» ist 
diese Reaktion wegen A > 0 freiwillig, bei U;,,; < Uy» ist sie unfreiwillig. Die 
Gleichgewichtswerte U;,, und U;;, lassen sich fiir die vorgegebenen stofflichen 
Bedingungen aus dem U(a)-Diagramm entnehmen, so dass dieses Diagramm auch 
zur Bestimmung der Affinitat chemischer Reaktion verwendet werden kann, die sich 
in zwei entsprechende Elektrodenreaktionen zerlegen lassen. 
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Einige Beispiele fiir solche Kopplungsreaktionen enthalt die Tabelle 2. 

Die im Beispiel | berechnete Affinitat fiir die Bildung von Pt(OH), aus Platin, 
Sauerstoff und Wasser liefert, indem man die Bildungsaffinitaét von Wasser addiert, 
den von Latimer angegebenen Wert der Bildungsaffinitdt von Pt(OH),.% Nach Giner™ 
wurde dieser Wert auf diese Weise aus elektrochemischen Daten berechnet. 

Das Beispiel 2 zeigt, dass eine fiktive neutrale Lésung mit Platinionen der Aktivitat 
apt 10-*m _ nicht bestindig ware, sondern sich unter Sauerstoffentwicklung 
zersetzen wirde. 

Auch die Affinitat fiir die Zersetzung von HO, lasst sich im Sinne einer Kopplungs- 
reaktion aus dem U(a)-Diagramm entnehmen (siehe Beispiel 3). 

Diese Berechnung von Affinitaten gilt unabhdngig davon, ob die chemische 


Reaktion tatsiachlich tiber zwei gekoppelte Elektrodenreaktionen ablauft, oder ob sie, 


wie es bei der Reaktion 3 méglich ist, ohne die Beteiligung einer Platinelektrode 
als rein chemische Reaktion abliuft. Die Kinetik dieser Reaktion 3 wird aber durch 
die Gegenwart von Platin im Sinne einer katalytischen Beschleunigung wesentlich 
beeinflusst 

Kennt man die Affinitdt oder die Gleichgewichtskonstante einer Kopplungs- 
reaktion und die Gleichgewichtsspannung einer der beiden Elektrodenreaktionen, so 
kann man die Gleichgewichtsspannung der anderen Elektrodenreaktion berechnen, 
z.B. die Gleichgewichtsspannung fir die Bildung eines Metallionenkomplexes aus 
der Gleichgewichtsspannung der entsprechenden Me/Me*-Elektrode und der Kom- 
plexkonstante. 

Wie an obigen Beispielen gezeigt wurde, stellt ein Gleichgewichts-U(a)-Diagramm 
von Elektrodenreaktionen gleichzeitig auch eine tibersichtliche graphische Darstellung 
der Affinitaten von Elektrodenreaktionen und chemischen Reaktionen dar. Leider 
sind die bisher zur Verfiigung stehenden Zahlenwerte fiir die Gleichgewichtsspannung 
der Elektrodenreaktionen von Platinverbindungen, speziell von Platinoxiden, sehr 
unsicher* wenigstens soweit sie aus den Ladekurven sehr diinner Chemisorptions- 
schichten oder aus den Bezugsspannungen praparativ aufgebauter Oxidelektroden 
entnommen wurden. Eine bessere Gewahr, dass tatsachlich Platinoxid an der 
Elektrodenreaktion potentialbestimmend beteiligt ist, bietet eine Elektrode mit einer 
durch anodische Belastung hergestellten, aufgewachsenen Oxidschicht. Wie oben 
bereits kurz erwahnt, wurde der Gleichgewichts-U,,-Wert fiir die PtO,-Elektrode aus 
kathodischen Ladekurven solcher elektrochemisch hergestellten Oxidelektroden 
entnommen. Nahere Einzelheiten uber die Herstellung solcher aufgewachsener 
Platinoxidschichten und uber die elektrochemischen Eigenschaften der so entstehenden 
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Platinoxidelektroden sind in der nachfolgenden Arbeit® enthalten. 


* Eine kritische Priifung empfiehlt sich auch fiir viele andere in der Literatur angegebene Gleichge- 


wichts-Bezugsspannungen von Elektrodenreaktionen 
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ELECTROCHEMICAL STUDIES OF THE BEHAVIOUR 
OF METALS IN FUSED CHLORIDES* 


R. LITTLEwoop and E. J. ARGENT 
Tube Investments Research Laboratories, Hinxton Hall, 
Saffron Walden, Essex, England 


Abstract—The electrode potential behaviour of metals in equimolar NaCl-KCI melts at 700°C under 
argon was studied, with particular reference to Ni and Fe. 

During the equilibration of a metal with a fresh melt the redox potential of the melt falls and the 
Nernst potential of the metal rises until the two become identical and the metal becomes immune. 
The rate at which this occurs depends on the impurity content of the melt and the ratio surface area 
of metal/volume of melt. The kinetics are largely determined by diffusion processes. Contamination 
of the melt by contact with silica slowed down the equilibration process. Oxide corrosion products 
were usually found in the melts. 

In chloride melts containing NaNOs, Fe showed a tendency to passivate, but stable passivity, such 
as is found in pure nitrate melts, could not be reproduced in melts containing up to 0-1 mole fraction 
NaNO. No signs of passivity were found in a nitrate-free melt in contact with air for either Fe or Ni. 
It is concluded that the safest way to avoid corrosion in fused chlorides, particularly with the relatively 
noble metals Fe and Ni, is to aim at immunity. 


Résumé—On a étudié le comportement des potentiels d’électrode de métaux dans des bains fondus 
équimolaires de NaCI-KCI a 700° en atmosphére d’argon, avec mention particuliére du Ni et du Fe. 

Pendant la mise en équilibre d’un métal avec un nouveau bain fondu le potentiel redox du bain 
descend et le potentiel de Nernst du métal monte jusqu’ a ce que ces deux potentiels deviennent 


identiques et le métal devient immune. La vitesse avec laquelle ceci a lieu dépend du contenu du bain 


en impuretés et du rapport de l’aire de la surface métallique au volume du bain. La cinétique est 
principalement déterminée par les processus de diffusion. La contamination du bain par contact avec 
la silice ralentit l’établessement de l’équilibre. Des oxides provenant de la corrosion ont été générale- 
ment trouvés dans ces bains. 

Dans les bains de chlorures contenant du NaNO, le fer a montré tendance a se passiver, mais une 
passivité stable, comme celle que l’on observe dans des bains de nitrates purs, n’a pas pu etre reproduite 
dans des bains contenant jusqu’a un dixiéme de NaNOs, en titre molaire. Aucune indication de 
passivité n’a été trouvée dans un bain dépourvu de nitrate en contact avec l’air, ni pour le Fe ni pour 
le Ni. On en conclut que la maniére la plus sare d’éviter la corrosion dans les chlorures fondus, 
spécialement avec les métaux relativement nobles Fe et Ni, est de viser a ’'immuniteé. 


Zusammenfassung—Es wurde das Verhalten des Elektroden potentials von Metallen in NaCl-KCI- 
Schmelzen bei 700°C in Argon, unter besonderer Beriicksichtigung von Ni und Fe, untersucht. 

Wahrend sich das Metall mit einer frischen Schmelze ins Gleichgewicht setzt, nimmt das Redox- 
Potential der Schmelze ab und das Nernst! sche Potential steigt, bis beide gleich sind und das Metall 
immun wird. Die Geschwindigkeit dieses Vorangs hangt von den Verunreinigungen in der Schmelze 
ab, sowie vom Verhaltnis der Oberflache des Metalls zum Volumen der Schmelze. Die Kinetik ist 
zum gréssten Teil durch die Diffusionsprozesse bestimmt. Verunreinigung der Schmelze durch 
Beriihrung mit Kieselerde verlangsamt die Einstellung des Gleichgewichts. Es werden gewohnlich 
Korrosionsprodukte in der Schmelze gefunden. 

In NaNO, enthaitenden Chloridschmelzen hat Eisen die Tendenz zu passivieren; aber stabile 
Passivitat, wie man sie in reinen Nitratschmelzen beobachtet, kann in Schmelzen, die einen kleineren 
Molenbruch von NaNO, als 0,1 aufweisen, nicht reproduziert werden. Bei nitratfreien Schmelzen in 
Beriihrung mit Luft wurde sowohl fiir Fe wie fiir Ni keinerlei Passivitat festgestellt. Es wurde die 
Schlussfolgerung gezogen, dass die sicherste Methode zur Vermeidung von Korrosion in Chlorid- 
schmelzen darin besteht, nach der Immunitat zu streben, besonders bei den verhaltnismassig edlen 
Metallen Fe und Ni. 

* Manuscript received 28 April 1960. 
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1. INTRODUCTION 


THE two most useful electrochemical techniques for the study of corrosion behaviour 
of metals are potential measurements and polarization measurements; both these 
methods have been widely used in aqueous systems. They have been employed only to 
a very limited extent for the study of corrosion reactions in salt melts, although e.m.f. 
measurements of cells with molten salt electrolytes have commonly been applied to the 
determination of activities in metal alloys' and polarographic techniques in fused 
salts are frequently encountered in studies of cathodic processes in melts*. 

This paper presents the results of a preliminary study of the electrode-potential 
behaviour of reactive metals in melts of an equimolar mixture of NaCI-KCl at 700°C, 
and a few experiments on polarization behaviour are also included. During the equi- 
libration process of a metal with a fresh melt, the redox potential of the melt should 
fall and the Nernst potential of the metal rise, until the two become identical and the 
metal becomes immune. The main aim of the work was to investigate the way in 
which immunity was achieved and the sensitivity to various conditions of the rate at 
which equilibrium was reached. 

Potential measurements alone are of limited utility, but it was thought that until 
the electrode-potential behaviour of metals in melts had been investigated, their 
polarization behaviour would be difficult to interpret; the emphasis of the experi- 
mental programme was planned accordingly. For convenience, many of the 


experiments, as in most other similar work, have been carried out in the presence of 


glass or silica, and the results were found to be affected by the action of the silica to a 
greater extent than has been previously appreciated. From a corrosion viewpoint it 
should be borne in mind, however, that in most systems using fused salts oxide 
interactions will be present and that it is necessary to take these into consideration. 
Even if no ceramic components are present, it is unlikely that under plant conditions 
oxygen contamination can be kept permanently below the dissociation pressures of 
the oxides of all the metals in the system, which in the case of nickel oxide, for instance, 
is of the order of 10-"® atm, and once an “oxygen excursion” to a value above this 
value has occurred, oxide will be present. The action of this will be analogous to that 
of silica although there will be quantitative differences due to differences in the value 
of solubility product and other thermodynamic quantities. Experiments in silica 
containers, admittedly somewhat irrelevant and not easy to interpret, have the advantage 
of forcing us to consider the complications due to oxide which is likely to be often 
present. Sufficient experiments have been carried out in all-metal systems to enable 
a basic understanding of the differences brought about by the presence of silica. 

Detailed investigation has been confined to nickel and iron, which are constituents 
of some of the common alloys, and take up potentials in melts which are experi- 
mentally convenient. 

2. EXPERIMENTAL 

rhe apparatus, general techniques, reference electrode and redox electrode used 
in this work have been described previously*-*. 

Electrodes of the metals studied consisted of about 2 in. of ““Specpure” wire spot- 
welded to a platinum connecting wire; the connexion was kept above the melt level. 
Since connexions to the reference and redox electrodes were also platinum and since 
the electrode/platinum junctions were kept well within the furnace zone of the 
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apparatus, close to 700°C, with the platinum/copper connecting wire junctions all at 
room temperature, no corrections for thermocouple e.m.f.’s were necessary. 

Melts were prepared by fusion in vacuo in the apparatus. Potential measurements 
unless otherwise stated were made at 700°C in a melt of equimolar proportions 
of AnalaR NaCl and KCI covered with argon (nominally “99-995 per cent A”, 
dried by passing over molecular sieve) at | atm. The reported potentials are vs. the 
Ag/AgCl/glass reference electrode described earlier*®, which has a potential of 

939 mV with respect to the standard chlorine electrode at 700°C. The melts were 
contained in a silica, platinum or nickel vessel. Platinum was used as a redox 
electrode throughout. 

3. RESULTS 


3.1 General behaviour of metals in melts contained in silica 


The potential taken up by a metal on immersion in a pure alkali-chloride melt was 
found to depend on the nature of the metal and as expected was lower the more 
reactive the metal. Thus, molten aluminium took up a potential of about —1200 mV, 
while iron and nickel took up higher potentials of about 700 and 400 mV 
respectively. The potential of the platinum redox electrode in melts prepared as 
explained above was invariably between +250 and +350 mV. 

When the metal electrodes were small (e.g. 1 cm length of 1mm diameter nickel 
wire immersed in 20g of melt) their potentials and that of the platinum redox 
electrode remained almost constant over long periods in these melts (Fig. la). Some 
melts were not dried, and were simply prepared by fusing, in argon, salt which had 
been previously held under vacuum overnight to remove air. The potential of a 
nickel electrode in these melts was found to rise, in one experiment for example by 
100 mV in 19h, and the potential of a platinum electrode immersed in the melt 
showed an increased tendency to fall, as shown in Fig. I(b). These results suggest 
that volatile impurities, probably water, were affecting the potential behaviour in 
melts. In the “undried’’ melt, the potential of the nickel electrode rose more rapidly 
than in the “dry” melt, and this indicated a more rapid rise in the nickel-ion content 
of the melt. 

The closeness of the potential of the nickel electrode to its Nernst potential was 
investigated by analysis of the melt for water-soluble nickel at the end of the 
experiments, and potential measurements of a nickel electrode in a melt containing 
10-* mole fraction of nickel chloride. These showed that nickel was taking up a 
potential about 50 mV higher than the Nernst potential calculated from the data of 
Hamer ef a/.°. The measurements of Flengas and Ingraham® suggest that electrode 
potentials calculated from this data will give results some 50 mV too high, and the 
the discrepancy was attributed by them to complex formation. In the present case 
this would increase the difference between calculated and experimental values of the 
nickel potential to 100 mV. The most probable explanation for this discrepancy is 
that the measured potential was a compromise potential. This is borne out by effects 
observed when the system was evacuated, which normally caused the potential of the 
platinum electrode to fall sharply indicating a fall in redox potential. The potential 
of a nickel electrode in the same melt invariably showed a very slight drift in the 
negative direction (of, say, 10-15 mV/h), showing that the potential taken up by the 
nickel was dependent to some extent on the redox potential of the surrounding melt. 
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If nickel were taking up its true Nernst potential in the melt its potential would be 
independent of the redox potential of the melt. The small degree of dependence on 
redox potential and the fact that the compromise potential was close to the true 
Nernst potential indicates strong cathodic and slight anodic polarization. 
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Fic. 1. Potential behaviour of Pt and Ni electrodes in NaCI-KCl melts at 700°C, 
argon atmosphere, silica container. 
(a) Melt (20 g) dried by fusing in vacuo Surface area of Ni electrode ca. 0-3 cm’. 
(b) Melt (20 g) fused in argon. Surface area of Ni electrode ca. 0-3 cm?®. 
(c) Melt (20 g) dried by fusion in vacuo. Surface area of nickel electrode ca. 4 cm?*. 


Simple experiments confirmed this. When a nickel electrode was connected 
externally to a platinum electrode in the same melt, only very slight anodic polar- 
ization of the nickel occurred, and the potential recovered its original value almost 
instantaneously on disconnecting. If the connexion to platinum were maintained for 
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some time the potential of the nickel electrode on breaking the connexion settled out 
at a slightly higher value than previously, due to the rise in nickel-ion content of the 
melt near the electrode. In contrast, when the platinum redox electrode was polarized 
strongly in the cathodic direction by connecting to nickel it took many hours to 
recover its original potential. This confirms that cathodic polarization is large and 
probably due to a slow diffusion process. 
When both nickel and iron electrodes were immersed together in a pure melt, 
they took up roughly the same potentials as they did when immersed alone (about 
400 and —700 mV respectively). However, if a nickel electrode were immersed for 
several hours in the melt before the insertion of the iron electrode, the potential of 
the iron was found to rise by about 100 mV during the first hour or so after immersion, 
while the nickel potential fell. This was shown to be due to the normal displacement 
reaction well-known in aqueous solutions. An iron electrode immersed in a melt 
containing 10-4 mole fraction of NiCl, became covered with a l-mm thick black 
deposit, shown by X-ray diffraction to contain a large proportion of finely divided 
nickel metal, and at the same time the nickel content of the melt fell below 5 p.p.m. 
(the limit of sensitivity of the analytical method). Some alloy formation also no doubt 
took place. 
Solid corrosion products, shown to be oxides on examination by X-ray diffraction, 
were normally found in these melts. «-Fe,O3, Fe,0, and NiO were positively 


identified, with the possible occurrence of compounds such as K,O-Fe,Oy in some cases. 


It was not surprising that a proportion of the ionic corrosion products were converted to 
oxides, since it was unlikely that the partial pressure of oxygen in the system was less 
than the dissociation pressures of iron and nickel oxides (10 20_]1(Q-16 atm). 


3.2 Effect of area of specimen 

When a 4-cm?® nickel electrode was exposed to 20 g of melt, the potentials of the 
nickel and platinum electrodes approached each other much more rapidly than with a 
0-3-cm? nickel electrode. As expected from their polarization behaviour, this was due 
largely to the accelerated fall in potential of the platinum electrode; the final stages 
of an experiment of 70 h duration are shown in Fig. l(c). Even after this length of 
time the potentials of the platinum and nickel electrodes did not become identical as 
would be expected if true equilibrium conditions had been reached. 

Further studies of the effect of surface area of the reactive metal were carried out 
in metal containers in order to avoid complications due to the presence of glass; 
typical results are shown in Fig. 2. This shows that the potential difference between 
Pt and Ni falls to a very low value more quickly when the surface area of nickel is 
larger, and confirms the results obtained in a silica vessel. The S-shape of the curves 


will be commented on later. 


3.3 The effect of the presence of silica 

To investigate the effect of the silica container vessel, some experiments were 
carried out with a minimum amount of glass in contact with the melt. The difference 
in potential between the platinum and nickel electrodes in the melt was measured 
directly, so that the glass standard electrode could be dispensed with, and the vessel 
holding the melts also acted as one of the electrodes, either platinum or nickel. The 
potential difference fell rapidly, as illustrated in Fig. 2. The melts were not entirely 


6 
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free of silicate contamination since the salt was fused in a silica vessel in air prior to 
being remelted in the metal container in an argon atmosphere, and in addition a small 
bead of ‘“‘Supremax” glass was present for experimental reasons on the end of the 
|-mm wire electrode. Nevertheless, the experiments clearly demonstrate the marked 
effect of a silica vessel in retarding the process of equilibration of a metal with a melt. 

By inserting a reference electrode at the end of experiment A (Fig. 2) and taking 
rapid readings, the potentials of the nickel and platinum electrodes were shown to be 








Potential behaviour of Pt and Ni electrodes in NaCl-KCl melts at 700°C, 
argon atmosphere, metal container. 

(a) Melt (5 g) held in Ni crucible, area in contact with melt 10-3 cm’. 

(b) Melt (5 g) held in Pt crucible, area of Ni electrode 0-3 cm’. 


respectively —255 and —200 mV, which are above the value to which the potentials 
tended in the experiments reported in Fig. l(c). It is probable that this difference in 
behaviour is related to the relative amounts of O?~ and Ni** ions present in the melts. 
In a melt relatively free of oxide ions, a nickel electrode will respond to the Ni** 
activity and continue to take up its Nernst potential until the Ni** activity rises to 
such a value that the solubility product of NiO in the melt is reached. Subsequent 
additions of Ni®* ions to the melt will result in precipitation of NiO, and the Ni 
electrode potential will stay constant, provided the O*~ activity remains constant. 
[his gives a threshold value of potential above which the Ni potential cannot rise, 
dependent on the O* content of the melt, and explains why in melts in contact with 
silica the nickel potential rose only to potentials of about —400 mV, whereas in experi- 
ments in metal containers, it could rise to at least —250 mV. Silica would have the 
effect of buffering the O*~ activity in the melt and apparently this activity was higher 
in the experiment in a silica (Fig. 1c) than in a platinum container (Fig. 2, experiment 
A). In the latter experiment, O*~ could arise only from reduction by the corrosion 
reaction of water originally present in the melt, (apart from the small amounts intro- 
duced by the short time of contact with silica during fusion of the salt in air prior to 
the experiment). 

As long as the metal remains in equilibrium with its insoluble oxide, it will of 
course behave as an oxide electrode since the relation will hold. 


(Ay2+)( @o2-) = K, (1) 
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Insertion of the glass reference electrode into a melt contained in a platinum 
crucible in which the potentials of the platinum and nickel electrodes had approached 
close to one another contaminated the melt; after a short interval, the redox potential 
began to rise. Insertion of an unflamed “Supremax”’ glass rod in addition to the 
reference electrode caused a much greater rise in redox potential (200 mV in 2h in 
one case), no doubt through the introduction of reducible impurities such as water 
adsorbed on the glass. Contamination of the argon atmosphere by minute amounts 
of air had a similar effect. 

Because of the very marked effects of glass an experiment was carried out in which 
all contact with glass was eliminated. The salt was dried at 120°C in air and then 





mV 








Potential of Pt vs. Ni, 


Fic. 3. Potential behaviour of Ni and Pt in NaCI-KCl melts at 700°C in complete 
absence of silica contamination, argon atmosphere 
Melt (5 g) held in Pt crucible, area of Ni electrode 0-3 cm?, 


melted in a platinum vessel in vacuo, before covering with argon. The nickel electrode 
was a | mm wire, area approximately 0-3 cm*. The potential difference between the 
platinum vessel and the nickel electrode is plotted against time in Fig. 3, which is 
essentially similar to Fig. 2 except that in this silicate-free melt the potential difference 
never rose above 260 mV (500-600 mV in the previous case) and eventually fell to 
8 mV after 300 h exposure. 

No traces of insoluble NiO were found in this particular experiment. The main 
corrosion product was nickel chloride, some of which had distilled out of the melt 
on to the nickel electrode above the melt level. (The vapour pressure of NiCl, is 
about 5 mm at 700°C.) The immersed portion of the nickel electrode had a bright 
metallic appearance in contrast to all other experiments where the nickel had a dull 


grey appearance and nickel oxide formed the bulk of the corrosion product. It seems 
that careful elimination of oxidizing impurities ensured that the solubility product 
of NiO was not exceeded, but this was only possible when the melt had only been in 
contact with metallic containers in the fused condition. 


3.4 Kinetic behaviour 

The above results have shown how approach to equilibrium in the melt is affected 
by the area of the reacting metal and by impurites in the melt. The S-shape of the 
potential-difference/time curves (Figs. 2 and 3) is reminiscent of the curves normally 
met in potentiometric titrations: the two are indeed related since the present curves 
arise from the titration of the oxidizing impurities in the melt by the reacting nickel 
metal. The long time scale of these curves indicates that the rate at which the reacting 
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species encounter each other is very slow; since all the reactants were present in the 
system initially, the reaction must be controlled by slow diffusion processes. 

An experiment was carried out to demonstrate this more directly; the redox 
potentials at two places in the melt at different distances from a reacting nickel 
electrode were measured. A diagram of the arrangement is shown in Fig. 4, drawn 


Ni connecting wire 





4 
X A 


. A 
aa SiO, vessel 
Fic. 4. Electrode arrangement for diffusion experiments (vertical section) 


(see Figs. 5 and 6) 


hr 


Fic. 5. Potential behaviour of electrodes in Fig. 4, NaCI-KCl melt at 700°C, argon 
atmosphere, silica vessel. 
upper Pt electrode (No. 1) Lower Pt electrode (No. 2) 


Ni electrode 


to scale. The silica container vessel was of circular cross-section, the nickel electrode 
was octagonal with a total surface area of 6-6 cm?, and a reference electrode (not 
shown) was also immersed in the melt. 

Fig. 5 shows the results of potential measurements on this system. The upper 
platinum electrode (No. 1) shows the typical curve found in previous experiments, 
but the lower electrode (No. 2) shows a smoother drop in potential. This is accounted 
for by the fact that electrode No. 2 was not a point electrode and gave a compromise 
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potential, while electrode No. | had a small surface area and was therefore able to 
respond more directly to local changes in redox potential. The fact that the potential 
of electrode No. 2, the tip of which was close to the nickel electrode, began to fall 
some 3-4 h sooner than that of electrode No. 1, indicates that the redox potential 
near the reacting nickel electrode fell much more quickly than it did at electrode 
No. 1 which was some 2-5 cm away from the nickel electrode. Diffusion processes in 
the melt are thus shown to be relatively slow. It seems likely that rates of corrosion 





mV 


Potential vs. reference electrode, 


Fic. 6. Effect of humidifying the argon atmosphere after experiment in Fig. 5 
upper Pt electrode (No. 1) lower Pt electrode (No. 2) 
Ni electrode 


reactions of metals immersed in melts will be governed to a large extent by diffusion 
effects. 


Incidently, the curves show that the slightly different forms of curve obtained in 


other experiments were due to differences in geometry in the system, particularly to 


differences in size of the platinum electrodes used. 

In the experiment just described diffusion in the body of the melt probably largely 
determined the effects observed and diffusion of oxidizing impurities from the gas 
phase (high purity argon) played only a very minor part. To investigate the effect of 
diffusion of oxidizing impurities into the melt, at the end of the first part of the experi- 
ment the melt was covered with argon containing water vapour at a constant partial 
pressure of approximately 20 mm. Fig. 6 shows the potential measurements obtained. 
The potential of the platinum electrode near the surface of the melt rose sharply only 
a short time after introducing water vapour into the atmosphere. The much smaller 
rise at the same time in the potential of the second platinum electrode was due to the 
fact that its potential was a compromise between the redox potentials at various 
depths in the melt. Thereafter, the potentials of the two platinum potentials continued 
to rise slowly, showing a tendency to reach stationary values. This behaviour 
suggests that a kinetic equilibrium was being set up between the rate of diffusion of 
either water itself or of the oxidizing species resulting from its dissociation and the 
rate of its reduction by nickel metal at the electrode surface. When steady state 
conditions were reached, there would be a redox potential gradient in the melt with a 
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high redox potential at the melt surface and a low redox potential at the interface 
between the nickel electrode and the melt, probably corresponding closely to the 
potential of the nickel electrode. 

In this part of the experiment the potential of the nickel electrode gradually fell, 
and since the solubility product of nickel oxide had been exceeded, this indicated that 


the oxide-ion activity was rising. The over-all reaction 
H,O Ni—» NiO + H, (2) 


indicates that once the solubility product of NiO had been reached, the O*~ activity 
should stay constant. However, the melt immediately before contact with water 
vapour had an almost uniform redox potential of a low value and the effect of ex- 
posure to water vapour would be to raise its water content and redox potential. A 
secondary result would be to add an additional amount of O*~ to the melt, sufficient 
apparently to overcome the limited buffering capacity of the silica vessel, and this 
accounts for the observed behaviour of the nickel electrode. 

rhe bulk of the corrosion product at the end of the experiment was insoluble 
nickel oxide; the small amount of water-soluble nickel present in the melt corre- 
sponded within 60 mV with the value expected from the potential of the nickel elec- 
trode at the end of the experiment. 


24 > 
3.5 Passivity investigations 


As pointed out previously,’ there is a possibility that films of insoluble compounds 
may form on metals under suitable conditions and a condition analogous to passivity 
in aqueous solutions could arise. The oxides of iron and nickel have low solubility 
products in fused NaCl-KCl. Accordingly, experiments were carried out to see 
whether the noble potential behaviour characteristic of passivity could be obtained 
by additions of oxidizing agents or by anodic polarization. 

In chloride melts containing nitrates, iron became covered with a thick black oxide 
film, in which «-Fe,O, and Fe,O, were identified by X-ray diffraction, and the potential 
taken up by iron electrodes was 500 to 600 mV higher than the Nernst potential in 


pure chloride melts. Soluble iron could not be detected in the melts at the end of the 
experiments. In addition the potential did not remain at a steady value but fluctuated 
over a range of 200-300 mV as depicted in Fig. 7, which shows some potential 
measurements on iron in equimolar NaCI-KClI containing 0-01 mole fraction NaNO, 
at 700°C in an argon atmosphere. The high value of the potential indicates strong 
anodic polarization, but the fluctuations suggest that partial breakdown and repassi- 
vation was continually occurring. The fluctuations normally continued indefinitely 


(maximum duration of experiments was 20h), but in one exceptional case (carried 
out as far as is known under identical conditions) the potential of an iron electrode 
in 0-01 mole fraction NaNQOs, after fluctuating violently over a period of 3 h, finally 
rose to become identical with the platinum potential (+120 mV), indicating that it had 
become truly passive. It remained passive for the further 12 h of the experiment at a 
potential 20 mV higher than that of the platinum electrode. The appearance of the 
electrode after the experiment was not obviously different from those in which only 
unstable passivity was found. Increasing the proportion of nitrate to 0-1 mole fraction 
in subsequent experiments merely further raised the mean potential of iron to about 
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150 mV with fluctuations of about +100 mV, and otherwise behaviour was very 


similar to that in 0-01 mole fraction nitrate. 
The potential of platinum in melts containing nitrates always fell when iron 


electrodes were inserted into the melt (Fig. 7) indicating a fall in redox potential, and 
this coincided with the appearance of NO, in the gas space above the melt. This 
behaviour is accounted for by the nature of the anodic and cathodic reactions 

Fe — Fe® 3e (3) 

NO, — NO, + O? 
the over-all reaction being 

2Fe + 6NO,- — Fe,O, + 6NO, + 302. (5) 

Thus, formation of the corrosion product, Fe,Os, results in formation of NO, and an 


excess of O*-, which accounts for the observed fall in redox potential. The silica 
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Fic. 7. Potential behaviour of Pt and Fe in NaCI—KCl melt with 0-01 mole fraction 
NaNO, at 700°C, silica vessel. 


curve |: Fe electrode, curve 2: Pt electrode. 


vessels containing the melt were always found to be deeply etched after an experiment 
with nitrates, which is symptomatic of an alkaline melt. 

Attempts to assist the stabilization of passivity by anodically polarizing iron 
electrodes in chloride melts containing 0-01-0-1 mole fraction NaNO, were un- 
successful. In 0-1 mole fraction NaNO, the potential of an iron electrode returned 
immediately to its original potential of about —100 mV even after being anodically 
polarized to a potential of +100 mV, the current being 5mA. The curves (Fig. 8) 
did not show any sign of the potential jump characteristic of the onset of passivity, 
but this would not be expected to occur if partial passivity had already been estab- 
lished prior to polarization. The potentials of the iron electrodes after polarization 
were sometimes higher and sometimes lower than their original potentials, but always 
within 50 mV. Polarization curves as in Fig. 8 were plotted as quickly as possible in 
an attempt to avoid these random fluctuations. 
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Large black particles containing iron oxides were always found in the melts in 
these experiments. Probably the oxide formed was not compact enough to give 
stable passivity and continual spalling and reforming occurred; the fluctuating 


potentials are consistent with this. 

Platinum was weakly polarized in melts containing nitrates (Fig. 8) in marked 
contrast to the strong cathodic polarization in a pure chloride melt. This indicated 
reaction of an oxidizing agent; the cathodic reaction was probably equation (4). 
The platinum potential in these highly oxidizing melts was lower than expected; it 














Current mA 
Fic. 8. Polarization curves of Pt and Fe electrodes in NaCI—KCl melt with 0-1 mole 
fraction NaNO, at 700°C. 
curve |: Pt (anodic) 
curve 2: Pt (cathodic) 
curve 3: Fe (anodic) 
curve 4: Fe (cathodic, different electrode from 3). 


silica vessel, argon atmosphere, surface area of electrodes ca. 1 cm’. 


may be that platinum was not acting as a true redox electrode but was also taking up 
a compromise potential. The evolution of traces of NO, from nitrate-containing melts 
in contact with platinum supports this view. 

Iron electrodes immersed in a melt covered with air showed no signs of passivity; 
their potentials remained stable at a value of the order of —800 mV in experiments of 
up to 4h duration. Iron electrodes on which a visible oxide film had been formed by 
heating in air before immersion in the melt behaved in a similar manner. 

Additions of sodium carbonate to the melt depressed the potential of an iron 
electrode immersed in it, as would be expected from the rise in O?~ activity. Thus 
the reduction in corrosion produced by Na,COg additions to chloride melts is due 
to increasing the alkalinity of the melt and not to passivity effects. 

Nickel was not tested in the presence of nitrate, but in a pure NaCI-KCI melt in 
contact with air, where it remained at a steady potential of —400 mV. This indicates 
only a very slight tendency to passivation, which could be evaluated as follows. As 
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discussed previously’ the driving force of the corrosion reaction in a melt is given by 
the difference between the Nernst potential of the metal and the redox potential of 
the melt. For a divalent metal under an atmosphere containing oxygen, this is 


2:303 RT al 
AE — log :, am si 
2 (oxide dissociation pressure)*/* 


(6) 





The value of AE for Ni in contact with air at 700°C is calculated to be 780 mV: the 
experimental value, using a platinum electrode to measure the redox potential of the 
melt, was 650 mV. If passivity had been at all effective, the measured driving force 
would have been much less than that calculated, and the result shows that the tendency 
to passivity is only very slight. 

These experiments have shown, therefore, that passivity phenomena do occur in 
fused chlorides: but it seems unlikely that passivity will be sufficiently stable in most 
cases to be as important in fused chlorides as in aqueous systems, from a practical 
point of view. 

4. DISCUSSION 

This experimental work has confirmed the general picture of the mechanism of 
corrosion of metals in fused chlorides previously built up theoretically and has also 
thrown light on details of practical importance. 

It has been demonstrated that in a system containing a metal and a fused chloride 
the redox potential of the melt and the Nernst potential of the metal approach each 
other; the rates at which the redox potential of the melt falls and the Nernst potential 
of the metal rises have been measured under different conditions. Under normal 
conditions where slight contamination by water and oxygen is present, the redox 
potential of a NaCI-KC] melt is high (about —600 to --500 mV on the standard 
chlorine electrode scale at 700°C); only with very noble metals, such as Pt, Ir and Pd 
would immunity be possible under these conditions. Extrapolation of electro- 
chemical data’? for Cu, Mo and W show that these would theoretically be sufficiently 
noble to become immune without too much contamination of the melt occurring, 
but their chlorides decompose below 700°C. Metals with unstable chlorides have not 
been studied in detail, but in previous work*, exposure of Mo and W to NaCI-KClI 
melts at 800°C in air led to oxidative attack at the wash-line. 

In melts containing relatively small amounts of impurities, it has been shown 
that the redox potential can be reduced to a value very near to the Nernst potential 
of the metal without undue corrosion taking place provided that the metal is relatively 
noble (e.g. Ni, Fe) and that there are no compounds present in the melt which prevent 
the redox potential of the melt from falling. Even the traces of silicates introduced 
by fusing the melt in silica are sufficient to give some poising action and traces of 
other oxides, for example from ceramics, would have a similar effect. 

It is important to note that even in the absence of oxide contamination the cor- 
rosion reaction can be relied upon to reduce the redox potential of the melt and give 
immunity only if the impurity level is low, if considerable time is available and if the 
ratio of area of metal to volume of melt is not too small. For example, about 200 h 
is required before 0-3 cm? of Ni sufficiently reduces the impurities in 5 g of NaCl-KCl, 
dried by fusion in vacuo, to bring the redox potential within 10 mV of the Nernst 
potential of nickel (Fig. 3). In a flowing system, where fresh melt containing minute 
traces of impurities was continually introduced, immunity could not be achieved with 
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nickel and continuous corrosion would occur, the rate being governed by the impurity 
content and flow rate of the feed. 

The kinetics of the equilibration process are governed by diffusion of oxidizing 
impurities in the melt; the fact that diffusion coefficients in melts at 800°C are of the 
same order as those of ions in aqueous solution®:* means that the rates of dissolution 
of metals in molten salts should show similarities with dissolution phenomena of 
metals in aqueous systems where passivity is not involved, and where the rate of 
attack is governed in a similar manner by the rate of arrival of some reducible 
substance.9 

In a chemical plant the form of the corrosion product is an important factor. 
In certain systems, insoluble compounds cannot be tolerated. It would be very 
difficult to ensure that at plant start-up, the oxygen pressure was less than the dis- 
sociation pressure of the oxides of all the metals present, and hence there would be a 
danger that some of the products formed during the initial equilibration of the melt 
with the metal structure might be undesirable oxides. In an all-metal system in the 
absence of silicate contamination and with a carefully dried, pure melt it is possible 
for Ni to become immune without production of any detectable amount of insoluble 
NiO. Contact of the melt with silica during melting resulted in the production of NiO 
as a corrosion product and also interfered with equilibration, so that contact of the 
melt with ceramics is undesirable on at least two counts. 

The work has thrown some light on the mode of action of “regenerators” in what 
is at present the only substantial use of fused salts on an industrial scale—the heat 
treatment of metals. The wide variety of commercial regenerators for chloride baths 
fall into two classes, alkalis and reactive metals, both of which reduce corrosion by 
lowering the redox potential of the melt, The mechanism is different in the two cases. 
Alkali additions raise the O*~ concentration in the melt, and since the oxygen partial 
pressure over the melt is constant (salt baths are operated in an air atmosphere), this 
results in a fall in redox potential. 

Reactive metals are added as fine powder to give a large surface area and obviously, 
the more base the metal, the more effective it will be in reducing the oxidizing impur- 
ities in the melt. The basest metals, such as Na and K, are also the most reactive with 
water and oxygen, so that they are inconvenient for practice; instead, it is usual to 
employ more noble metals, such as Si, which have highly volatile chlorides. Removal 
of the volatile chloride by evaporation prevents the concentration of metal chloride 
building up in the melt. The metal cannot therefore become immune and the reduction 
reaction is driven to completion. 

A common method of “purifying” alkali chloride melts on a laboratory scale 
relies on a similar principle; the melts are electrolysed between graphite and steel or 
tungsten electrodes in vacuo. Under these conditions the chlorine produced at the 
graphite anode is immediately removed, but the alkali metal produced at the cathode 
is available to reduce impurities in the melt. Although the melt produced by this 
method has a low redox potential it is not, in fact, “pure” since it contains alkali 
metal oxides and excess alkali metal; in glass vessels silicates will probably be formed 
too. The minimum redox potentials attainable by this method will depend on the 
pressure in the system, the free energy of formation of the metal chloride and the 
vapour pressure of the alkali metal. Furthermore, under high vacuum, the minimum 
redox potential attainable will be higher than under cruder vacuum conditions. For 
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example, thermodynamic calculations’ show that at 800°C for NaCl, the minimum 
redox potentials attainable are —1900 mV (standard chlorine electrode scale) at 1 yu 
and —2100 mV at 10 uw. For KCl, the corresponding figures are —2200 and —2400 
mV respectively. At higher pressures, of course, the efficiency of removal of the anodic 
chlorine would be impaired and this argument would be invalid. There will be an 
optimum pressure for each salt at which the reduction of redox potential by elec- 
trolysis proceeds with the highest efficiency. 

Another possible way of nullifying the corrosive properties of chloride melts would 
be by the use of passivity. There is a definite tendency to passivity in chloride melts 
containing nitrate additions, but the truly stable passivity well-known in pure nitrate 
melts has not been reproduced in chloride melts containing up to 0-1 mole fraction 
NaNO; the oxide film is bulky, porous and non-adherent. 

Unless stable passivity can be produced at will the only safe way of avoiding 
corrosion in fused chlorides is to aim at immunity, and the experimental work has 
shown that this is a practical solution, particularly with relatively noble metals such 
as iron and nickel. The degree of purity of melt necessary to reach immunity in a 
reasonable time has been shown with NaCI-KCl to be attained simply by vacuum 
fusion, provided contact with silica is avoided, and under these conditions relatively 
little corrosion occurs before immunity is attained. Obviously, once immunity is 
achieved stringent precautions have to be taken to prevent ingress of oxidizing 
impurities, but if traces are introduced accidentally, the condition can be re-established 
by the same mechanism although at a slightly higher level of contamination by metal 


ions. 
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Abstract—By considering published data on the kinetics of the oxygen electrode at a platinum surface 
it is suggested that the electrode process follows the same path in both acid and alkaline solution. 


This path is identified, and attention is drawn to certain restrictions on the use of diagnostic criteria. 


Résumé—Sur la base des données publiées concernant la cinétique de l’électrode a oxygéne sur surface 
I Js 


de platine on suggére que le processus d’électrode suit le méme chemin en solution acide et en solution 


alcaline. On identifie ce chemin et on attire lattention sur certaines restrictions qu'il convient 


’ ! | ; > 
d’imposer a lusage des criteres diagnostiques 


Zusammenfassung—Auf Grund von Literaturangaben Uber die Sauerstoffelektroden wird ein Reak- 
tionsmechanismus vorgeschlagen, nach dem der Elektrodenprozess in sauren und alkalischen 
Lésungen uber denselben Weg ablauft. Det Reaktionsmechanismus wird prazisiert, wobei auch auf 

inschrankungen beim Gebrauch der diagnostischen Kriterien aufmerksam gemacht wird. 


I INTRODUCTION 

IN CONTRAST to the numerous studies of the hydrogen electrode comparatively few 
investigations have been made of the oxygen electrode. These have been reviewed by 
Bockris!* and Bockris and Hug®*. One of the principal difficulties is that there are few 
metals on which the simple evolution/ionization process can be isolated from other 
electrode reactions.* Platinum is one metal which is suitable for this purpose, and 
there are two published investigations which have given tnsight into the mechanism of 
the process on this metal. 


A recent reconsideration of his earlier observations on the process in alkaline 


solution* has led Hoar® to propose the mechanism designated as path fin Section 2, 


with rate cont 
SOH + OH- = SH,O, 


where the symbol S will be used in this paper to denote a surface site. (The nature of 
these sites will not be considered.) The principal reason underlying this proposal was 
the view that the observed Tafel slopes could not be explained by any of the five paths, 
a e, discussed by Bockris*. Hoar deduced a stoicheiometric number of 2 for the 
rate-determining step, which is in agreement with the proposed mechanism. 

Bockris and Hug® have reported a careful experimental investigation using highly 
purified sulphuric acid solutions. From the variation of anodic overpotential with 
time at constant current density they found an anodic Tafel slope, b,, of 0-05 for low 
overpotentials, changing to ca. 0-1 at high overpotentials. In a valuable discussion of 
the variation of overpotential with time they have pointed out that the value b, = 0-05 


is diagnostic of anodic rate control by the step 
SOH + OH- = SO + H,O + e, 


ed 25 March 1960. 
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on an active platinum surface, whereas b, ~ 0-1 indicates rate control by the primary 
discharge step 

S + OH SOH + e& 
at a deactivated electrode. These observations led them to propose the electrochemical 
oxide path (see Section 2) for the process under these conditions. 

Their studies of the time-invariant anodic and cathodic Tafel regions showed that 
the log i vs. potential lines extrapolate back to a potential of 1-225 + 0-014 V, corre- 
sponding to the over-all reaction 

40H O, + 2H,O + 4e, 
as previously found by Hoar*. They deduced a stoicheiometric number of 4, again 
indicative of rate control by the primary discharge process, but concluded that under 
these stationary state conditions no means are available for distinguishing the path of 
the rapid reactions following the rate-determining step. 

It is difficult to accept these conclusions. It seems improbable that the path differs 
according as the process is studied in acid or alkaline solution, and highly improbable 
that the process follows one path under non-stationary state conditions and another 
under stationary state conditions. Yet the latter is what Bockris and Huq’s conclusions 
imply. The stoicheiometric number of 4, which they found under stationary state 
conditions, at once rules out the electrochemical oxide path, in which the stoicheio- 
metric number of the primary discharge process is 2. 

The purpose of this paper is to advance reasons for the view that the electrode 
process follows the electrochemical oxide path under all the conditions mentioned 
above. This is possible, firstly because of the care with which these workers designed 
and conducted their experiments, and secondly because of recent developments in the 
interpretation of the kinetics of complex electrode processes. These developments 
are outlined in Section 2, together with the mechanisms which have been considered in 
connection with the oxygen electrode process. Their application to the oxygen elec- 


trode process is discussed in Section 3. 


2. TAFEL SLOPES 
By considering mechanisms which comprise a sequence of n simple consecutive 
reactions Mauser® has shown that the anodic Tafel slope which would be observed if 


the j-th unit step was rate-determining is given by the equation 
(1) 


where ~, is the anodic transfer coefficient, z; is the number of electrons transferred in 

this unit step and 9, is the stoicheiometric number. Correspondingly, for cathodic rate 
control by this step, 

2:303RT l & 

b, = ——; Af=i1 %.)zZ —_ > 

A‘ TEES 


YZ ps (2) 
l 
From equations (1) and (2), if the stoicheiometric equation for the over-all electrode 


process involves the transfer of z electrons (where z 


b, 
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This equation was first derived by Parsons’, who has also shown* that 


2°303,RT 


(n, + ant)F 





where nt} is the total number of electrons transferred in the rate-determining step(s) 
and n,, n, are the number of electrons transferred before the rate-determining step in 
the anodic and cathodic processes, respectively. These equations are similar to (1) and 
(2), and also lead to equation (3). 

It has been shown elsewhere that these considerations may be extended to more 
complex paths*, provided that the summation g in equation (1) is taken over that 
section of the path which leads to the j-th step, and the summation p in equation (2) 
is taken over the section which follows the j-th step.— Depending upon circumstances, 
this may require the replacement of a particular v, or v, by a smaller integer. To 
illustrate this, paths a, 6 and f are sequences of what have been described* as | to | 
coupled reactions to which equations (1) and (2) are directly applicable. The re- 
mainder are more complex such that path c, for example, must be regarded as follows: 


2(S OH SOH ey) 


2 SOH = SH,O, + S S+OH- =SOH +e, 


SOH + SH,O, = SHO,+ HO S+OH-=SOH+e, 


SHO, + SOH = 2S + O, + H,O. 


In computing the anodic Tafel slope corresponding to rate control by the step in which 
SH,O, is formed, therefore, the stoicheiometric number of the primary discharge step 
(= 4) must be replaced by 2 in equation (1). Similarly, for the formation of SHO, it 
must be replaced by 3. 

[he five paths considered by Bockris*, and the mechanism proposed by Hoar’, will 
now be listed for convenience in reference. 

(a) The oxide path 

OH SOH 2 


2SOH = S + SO + H,O 
250 


* See Hoar 

+ This extension is valid for the case of electrode processes in which 6,, the fraction of the surface 
not covered by adsorbed participants, is independent of potential. This assumption is regarded as 
valid for the oxygen electrode process on platinum, for which 6; is most probably close to zero. 
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(b) The electrochemical oxide path 


S + OH SOH + 
SOH + OH SO + H,O + e, 
250 = 25 + O, 
(c) The hydrogen peroxide path 
S + OH SOH + éy 
2SOH = S + SH,O, 
SOH + SH,O, = S + SHO, + H,O 
SHO, + SOH = 2S +O, + H,O 
(d) The electrochemical metal peroxide path 
S + OH- = SOH +e, 
2SOH = S + SO + H,O 
SO + OH- = SHO, + e 
2SHO, = S + SO + O, + H,O 
(e) The metal peroxide path 
S + OH 
2SOH 
SO + SOH 
SHO, + SOH 
(f) Hoar’s alkaline path 
S + OH SOH + e 
SOH + OH- = SH,O, 
2SH,O, S + SO,’ 2H,O 
SO,2- = S + O, + 2e, 

The values of A,* and A,° for the steps (6)-(27) are listed in Table 1. The corre- 
sponding anodic Tafel slopes are identical with those deduced by Bockris*, provided 
that we assume «; = (1 — «,;) = 0-5. It will be shown in the next Section, however, 
that this assumption is not in accord with the experimental observations. 


In particular, it should be noted that path d leads to negative values of A,°, and 
hence to positive values for b,, for steps (18) and (19). This would seem to be an 


* There are two exceptions to this statement. For the electrochemical discharge steps (10) and 
(18) Bockris deduces that the anodic Tafel slopes will differ according as the overpotential is small or 
large. On the present arguments this corresponds to a change in control from e.g. step (10) rate- 


determining to step (9). 
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experimental impossibility, suggesting that the path should be replaced by, for example, 


the following sequence: 
(g) Alternative to path (d) 
S + OH SOH + @& (28) 
2SOH S + SO + H,O (29) 
SO + OH- = SHO, + e (30) 
SHO, OH S +O, H,O + @ (31) 
Values of A,* and A,° for these steps are also listed in Table 1. 

Clearly, in this and other electrode processes A ,;* and A,° may be greater than unity, 
explaining earlier reports that the observed transfer coefficient may exceed one. On 
the assumption that 0 < « |, the corresponding values, or range of values, of b, 
and b, at 25°C are also listed in Table 1, together with the stoicheiometric numbers of 
the individual unit steps. 


TABLE | SUMMARY OF STOICHEIOMETRIC NUMBERS AND TAFEL SLOPES FOR VARIOUS PATHS 
IN THE OXYGEN ELECTRODE PROCESS 


b, 
(V) 
0-06 0-06 


0-03 J 
0-015 J 


0:06 0:03-0:06 
0:03-0:06 0-06 
0-015 f 


0-06 0-06 
0-03 0-03 
0-02 0-06 
0-015 s 


0-06 0-03-0-06 

0-03 0-03 
0-02-0-03 0-06 

0-01 0-03 


0-06 0:06 
0-03 0-03 
0:02 0:06 
0-015 J 


0-06 0:03-0:06 

0:06 0-06 

0-03 0-03 
0-015-0-03 0-03 


0-06 0:03-0:06 
0-03 0-03 
0:02-0:03 0-03-0-06 

0-015-0-02 0-06 
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3. THE OXYGEN ELECTRODE PROCESS 

We consider first the results of Bockris and Hug®. As mentioned in Section 1, 
from a study of the time variation at constant current density they found a value 5, 
0-05 for the low anodic overpotential region changing to ca. 0-1 at higher overpoten- 
tials. The latter value is in good agreement with the average of the values determined 
from the stationary state anodic Tafel lines both in the presence and absence of added 
sodium sulphate (6, = 0-091). The average value found for the stationary state 
cathodic Tafel lines is —h 0-11. 

From Table | it is seen that b, = 0-05 is diagnostic of step (10), as pointed out by 
Bockris and Hug. The only other possibility is step (25), provided we assume that the 
experimental error in determining 5, is such that the value might be as high as 0-059. 
Again, as these workers have noted, the value 6, ~ 0-1 at once points to the primary 
discharge step as being rate-determining for the higher anodic overpotential range. 

On the other hand, —A, 0-11 does not uniquely determine the primary discharge 
step as rate-determining on the cathodic side. If it is assumed that this step is rate- 
determining, and that it has a stoicheiometric number of 4, as postulated by Bockris 
and Huq, paths a, c and e are the only possibilities. From the table, however, it is 
seen that this value of b, could also be obtained if one of the steps (10), (27) or (31) 
determined the rate. Since there is no a priori reason for supposing that the actual 
path changes in going from the anodic to the cathodic side, or from the high anodic to 
the low anodic region, these considerations reduce the possibilities to either path 5 or 
path f. It is suggested that if the other observations made by these workers can be 
explained satisfactorily in terms of one of these paths then this will be the most 
probable course of the reaction. 

Clearly, the most important point must be to resolve the difficulty mentioned above 
that Bockris and Huq find a value of 4 for the stoicheiometric number of the rate- 
determining step when the stationary state has been reached. They used two methods 
for determining v,, equation (3) and the equation 


— (32) 


di 


4Fi, On 


RT 


in which iy is the exchange current density observed for the anodic Tafel region. 

Dealing with the use of equation (3) first, we may note that this equation is 
obtained from equations (1) and (2), or similar equations, and is applicable only if (a) 
the over-all stoicheiometric equation is the same on both the anodic and cathodic 
sides and (b) the anodic and cathodic Tafel lines correspond to rate control by one and 
the same unit step. Whereas the first condition is certainly satisfied by the electrode, 
the assumption that the second condition holds leads as we have seen to improbable 
conclusions. On the other hand, if we discard this assumption, the values found by 
using equation (3) do not correspond to the stoicheiometric number of any step and 
are equally well explained by the assumption that anodic rate control is exerted by the 
primary discharge process (« ~ 0-6), with cathodic rate control by either step (10) 
(% 9 ~ 0:5) or step (27) (%; ~ 0:7). Indeed, the mean value of 3-5 + 0-3 found by 
Bockris and Huq is more indicative of a non-integral value than of the stoicheio- 
metric number of a unit step. It would seem that care should be exercised in applying 
equation (3) to complex electrode processes. 
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Objection may also be taken to the use of equation (32) in the present instance. As 
shown elsewhere,’.* the general equation for the initial slope of the current/voltage 
curve 1S 

RIS" > _& 


zt loo Nim r 


where », is the stoicheiometric number of the g-th unit step, and i, ) is the exchange 
current density for this step, defined by 

ZFv, 6 

—-—. (34) 


y 


v9 is the exchange velocity for the g-th unit step and the summation q is taken over 
all unit steps of the reaction path. i); 1S the limiting transport current density for 
the r-th reactant or product species, jz, is the stoicheiometric coefficient of this species 
in the over-all stoicheiometric equation and the summation r is taken over all reactant 
and product species. In presenting this general equation the present author had been 
under the impression that it did not apply to cases in which the degree of coverage by a 
particular species is potential dependent. It can, in fact, be shown that it does apply 
to such cases. 

In the present case the transport limiting currents are very large, such that trans- 
port polarization may be neglected (> u,/ijim , ~ 0). To obtain equation (32), however, 
it is necessary to make the further assumption that the ratio v,/i; 9 for the j-th unit step 
is very much smaller than the corresponding ratios for the other steps of the reaction 
path. Bockris and Huq’s observations do not support this assumption, but instead 
indicate that two or more unit steps have exchange current densities of approxi- 
mately the same value 

If path f correctly represented the course of the reaction one of these steps would be 


the primary discharge process (24) and another would be the two-electron transfer 


step (27). It seems most improbable, however, that the exchange current densities for 


these two steps could be of the same order of magnitude* and leads the present author 

to reject path fin favour of path 6. For this path the experimental observations can be 

interpreted on the assumption that the exchange current densities for steps (9) and (10) 
lal, step (11) being fast. Equation (33) then gives 


tT 2 


4F Ig " lio 0 


and an apparent stoicheiometric number of 4 will be found, as reported by Bockris and 
Huq 


sion is not altered by replacing the two-electron transfer step (27) by the following, 


This cK clu 
consecutive one-electron transfer steps, 

(27a) 

(27b) 


Application of equations (1) and (2) to path f, modified in this way, gives A$,, = 2 “era (—5, 


0:03 — 0-06) and 4%, | Xen (—b 0:06). The observed value —b, = 0-11 would then indicate 
step (27b) as rate-determining on the cathodic side. It is equally improbable that step (27b) could 


have an exchange current density comparable with that of (24). 
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The assumption igo ~ iyo, is not improbable, especially if the surface sites S 


correspond with unsaturated oxide sites. Under steady state conditions step (10) will 


be rate-determining on the cathodic side in view of the fact that A, 9° is less that A,’, 
whereas the corresponding relation Ag* < Aj," will ensure rate control by step (9) on 
the anodic side. The non-steady state observations are also in harmony with this 
assumption. On the anodic side, if the current density is suddenly raised to, and then 
maintained at, a given value, the first effect will be a marked decrease in O.,, the 
fraction of the surface occupied by SO sites, resulting in an increase in O,. The 
resulting increase in the forward velocity of step (9) will throw the burden of main- 
taining the new current density on to step (10), giving the observed value b, ~ 0-05. 
In course of time, however, the degree of coverage of the surface by SO sites will 
increase and, as the system approaches the steady state, control will revert to step (9). 

If we turn to Hoar’s observations in alkaline solution* application of equation (3) 
leads to a value of 2 for v,,° which will be the stoicheiometric number of the rate- 
determining step provided that, as discussed above, the observed anodic and cathodic 
Tafel slopes refer to the same unit step. Hoar’s observed slopes are shown in Table 
2. For alkaline solutions he set 4, b, and hence was led to propose path / for 


TABLE 2. OBSERVED TAFEL SLOPES AND APPARENT STOICHEIOMETRIC NUMBERS FOR THE 
OXYGEN ELECTRODE AT 25°C (Hoar*-*) 





Electrode Solution be o 2. 
(V) (V) (from 3) 
>t, bright N/10 NaOH 0-064 0-048 1-9 
Pt, bright N/10 NaOH 0-074 0-055 
Pt, bright N/10 NaOH 0-068 0-046 
Pt, black N/10 NaOH 0-078 0-046 
Au, bright N/10 NaOH 0-078 0-046 
Pt, bright M/15 phosphate 0-101 0-118 

buffer 
Pt, bright N/10 H.SO, 0-086 0-097 





the electrode process. It would seem, however, that in regarding the values of b, and 
b, as equal he did less than justice to his experimental observations. Comparing 
the tabulated values for 4, in alkaline solution with those listed in Table | it is seen 
that the rate-determining step must be the primary discharge process. The correspond- 
ing b, values, on the other hand, could refer to steps (9), (16) (24), (27), (28) or (30). 
Step (16) may be ruled out since it occurs in path d. 
Apart from that the observed slopes suffice to establish that the path is either 5, f or 
g. Cathodic rate control by step (27), or by step (27a), is improbable, inasmuch as 
Hoar’s results would require the exchange current density to be of similar magnitude 
to that for step (24). Complete cathodic control by step (30) also seems unlikely, 
leading to the view that the primary discharge process determines the observed anodic 
and cathodic rates. Hoar’s results do not permit us to decide in which of the three 
possible paths this primary discharge process is located. The simplest and, it is sub- 
mitted, most satisfying assumption is that the process follows path 5, as in the case of 


acid solutions. 
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Hoar’s observations lend considerable support to this view. Whereas he has 
shown® that application of equation (3) leads to a value of 2 for the stoicheiometric 
number in alkaline solution, now regarded as the actual stoicheiometric number for 
the rate-determining step (9), his results for bright platinum in M/1I5 phosphate 
buffer, and in N/10 sulphuric acid, respectively, give values of 3-7 and 3-1 (see Table 2). 
These values may be compared with those reported by Bockris and Hug, and discussed 
above. 


Moreover, if step (9) is uniquely rate-determining in the alkaline case, application 


of equation (1) leads to % ~ 0-75, in good agreement with the values reported by 


Bockris and Huq for acid solutions. 

Bockris and Hug have advanced compelling reasons for supposing that in acid 
solution the process involves the discharge of hydroxyl ions from water molecules, 
rather than the direct discharge of hydroxyl ions. It would seem probable that in 
alkaline solution direct hydroxyl ion discharge occurs. 

Finally, it is of considerable interest to note that Hoar’s results (Table 2) indicate 
that the electrode process follows the same course on bright platinum, platinum black 
and on bright gold 

REFERENCES 


1. J. OM Bockris, Modern Aspects of Electrochemistry Vol. 1, Chap. 4. Butterworths, London 
(1954) 
J.O°M Bocxris, J. Chem. Phys. 24, 817 (1956) 
J. O’M. Bocxris and A. K. M. S. Hug, Proc. Roy. Soc. A 237, 277 (1956). 
T. P. Hoar, Proc. Roy. Soc. A 142, 628 (1933) 
r. P. Hoar, Proc. 8th Meeting CITCE, 1956. p. 439. Butterworths, London (1958). 
H. Mauser, Z. Elektrochem. 62, 419 (1958) 
R. Parsons, Trans. Faraday Soc. 47, 1332 (1951) 
A.C. Ripprrorb, J. Chem. Soc. 1175 (1960) 
K. Veter, Z. phys. Chem. 194, 284 (1950) 





Electrochimica Acta, 1961, Vol. 4, pp. 179 to 193. Pergamon Press Ltd. Printed in Northern Ireland 


CONCENTRATION POLARIZATION IN 
ELECTRODIALYSIS—Il. SYSTEMS 
WITH NATURAL CONVECTION* 
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and Industrial Research, Pretoria, Union of South Africa 


Abstract—The significance of apparent interfacial concentration values derived from overpotential 
measurements on a membrane system having mass-transfer by natural convection is considered in 
relation to current distribution over the height of the vertical membrane. Because current distribution 
is essentially uniform at low currents the system exhibits a first limiting current which is appreciably 
lower than the average for the system as a whole. With due regard paid to this point the experimental 
results are shown to be in agreement with previous theoretical and experimental results on natural 
convection. Events above the limiting current are discussed qualitatively, the suggestion being 
advanced that the lack of H* conduction through cation-exchange membranes under these conditions 


iS a consequence of cation/water interaction 


Résumé—La signification des valeurs apparentes des concentrations interfaciales, dérivées de mesures 
de surtensions dans un systéme 4 membrane ow le transport de masse s’effectue par convection 
naturelle, est étudiée en connexion avec la distribution du courant le long de la hauteur d’une mem- 
brane verticale. La distribution du courant étant essentiellement uniforme aux courants faibles, le 
systéme posséde un premier courant limite qui est considérablement inférieur 4 la moyenne du systéme 
intégral. En tenant compte de ce fait, il est montré que les résultats obtenus sont en accord avec des 
résultats antérieurs théoriques et expérimentaux, se rapportant a la convection naturelle. Les phéno- 
ménes observés au dessus du courant limite sont discutés qualitativement; il est suggéré que, dans ces 
conditions, l’absence de transport d’ions H* a travers des membranes échangeurs de cations est causée 


par l’interaction cation/eau. 


Zusammenfassung—Die Bedeutung der Werte der scheinbaren Grenzflachenkonzentration, welche 
durch Messung der Uberspannung an einem Membransystem mit Stofftransport durch 
natiirliche Konvektion bestimmt wurden, wird im Zusammenhang mit der Stromverteilung uber die 
Hohe der vertikalen Membran untersucht. Weil die Stromverteilung bei niedrigen Str6men im 
Wesentlichen gleichmiassig ist, zeigt das System einen ersten Grenzstrom, der bedeutend niedriger liegt 
als der iiber das Gesamtsystem gemittelte Wert. Bei Beriicksichtigung dieser Tatsache 
kann gezeigt werden, dass die experimentellen Ergebnisse mit denjenigen aus friiheren theoretischen 
und experimentellen Untersuchungen in Einklang sind. Die Vorgange oberhalb des Grenzstromes 
werden qualitativ diskutiert; das Fehlen der H*-Leitung durch Kationenaustauschermembranen 
wird unter diesen Bedingungen als Folge einer Kation—Wasser-Wechselwirkung gedeutet. 


IN A previous paper,’ an account was given of the applicability of overpotential 
measurements to the study of concentration polarization in electrodialysis, and the 
view was advanced that it provides a useful alternative to the measurement of current 
vs. voltage curves which has been the chief method of studying this phenomenon. The 
intention is now to consider the significance of interfacial concentration values derived 


from overpotentials measured on a membrane system of which the mass-transfer 
characteristics are known with some certainty. A substantial body of evidence, 


* Manuscript received 23 August 1960. 
+ Present address: Research and Development Department, Imperial Chemical Industries Ltd. 
(Nobel Division), Stevenston, Ayrshire, Scotland. 
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recently reviewed by Ibl*, indicates a high order of agreement between theory and 


experiment for systems in which heat or mass transfer takes place to or from a vertical 


plane surface by natural convection. Rather than seeking to confirm this agreement 
for yet another system the approach adopted in the present paper is to make use of the 
previous findings, notably those of Wilke et a/.* in interpreting results obtained on the 


membrane system. 


SIGNIFICANCE OF OVERPOTENTIAL VALUES OBTAINED 
ON A MEMBRANE SYSTEM WITH NATURAL CONVECTION* 


Over a wide range of experimental conditions heat and mass-transfer by natural 
convection are described by the relation* 
Nu = a(Se.Gr)"4. (1) 
For the present case the non-migrational electrolyte flux is, ignoring electrc-osmosis 
and electrolyte diffusion through the membrane,°® 
(7 t)i 
from which it follows that 


f) ka 4/5),1 574/53. 
Iwo extreme cases of current distribution may now be considered. 


(a) independent of \ 


If this is the case, i must vary with y, and the mean current density over a membrane 
of height Y is obtained by integration from (3): 


idy a (; 


0 K 


ef 5/4 


where @ 4a/3. This yields for 6 
6 = ka * yV/5je/s, 
while the mean flux is generally expressed in the form 
Nu a(Sc.Gr)! - 


It is this relation, with d ~ 0-68 indicating good agreement with the theoretical 
result of Wilke ef al. of a = 0-508, that has been highly successful in correlating a 
variety of experimental findings on liquid systems with natural convection.’ This 
suggests that these systems fulfil the requirement of # being independent of y, a fact 
which is not surprising in the case of many electrode reactions, the experimental study 
of which has consisted of limiting current determinations. Whatever the current dis- 
tribution may be at low currents it is clear in such cases that 6 must have the constant 
value of cy in the limiting situation provided the consecutive process available to the 
system above the limiting current necessitates a marked increase in electrode potential. 
In the case of membrane systems there is no great certainty as regards the nature of the 
consecutive process (cf. the various views of Frilette®, Rosenberg and Tirrell’, and 


* A list of symbols is given at the end. 
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Peers®*), nor is there in general any reason to suppose that 4 should be independent of y 
at currents well below the limiting value.® 

Clearly, if the membrane system were to obey the requirement of a single-valued 6 
at each value of 7, the concentration overpotential found would furnish an unambig- 
uous estimate of and would be unaffected by the position of the capillary tips 
(attached to reference electrodes) in relation to the membrane in the experimental 
arrangement for determining 7. 


(b) i independent of y. 


In Fig. l(a), let the capillary tips 7,, T,, (forming salt bridges with, e.g. saturated 





_ 
J] 


Fic. 1. (a) Polarized membrane, M, of height Y with capillary tips T,, T, 
(b) Representative network for polarized membrane shown in (a). 


calomel reference electrodes) be placed as shown in relation to the polarized membrane 
M, and let the membrane separate bulk sojutions of the same concentration, that on 
side (1) being unstirred while (2) is efficiently stirred. Let the polarizing current cause 
interfacial concentrations on the unstirred side (1) to be lower than the bulk solution 
value. If, as a simplification, all relevant activity coefficients are considered identical, 
the concentration overpotential at a height yp is given by 

1] eg In \! 

2RT 
Fr 

registered between 7, and 7, immediately after interrupting the 
found with the representative 


where a) 


The voltage, 7), 
polarizing current, will be a mean value analogous to e,,,,, 
network of Fig. 1(b). The resistance associated with the overpotential 7 at y is taken to 
be proportional to the length of path connecting 7, and T, through y, i.e. 2x cosec @; 
in so doing additional resistance contributed by the dilute solution in the layer is 
ignored and the membrane is assumed to be thin and narrow. Since, for the represen- 
tative network, 

S(e/r 

Capp & 2 , 
dA/r) 
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the overpotential registered is given by 
», aiid 1 
(COS HY, — COS Po) sin g . In} | - x cot ~)'? |dp. (7) 


If the tips are remote from the membrane, the result is 


where p 


It has already been indicated! that experimentally observed overpotentials can be 


converted to interfacial concentration values without recourse to a simplified expression 


of the form 


Co Exp ml , (9) 


so that the most satisfactory way of comparing the theory and experiment would be by 
computing predicted c’,,,, values with the aid of (9) from 1,,,,/€9 as yielded by (7) or (8). 
Experimental c’,),, values (or 9,,,. Cg — € op.) May then be compared with predicted 
ones rather than direct comparison of overpotential values. 

Quite apart from the inherent assumption of i being independent of y, equations (7) 
and (8) must break down for p |. At p = | the uniformly distributed current just 
causes the attainment of the limiting condition at the top edge of the membrane, and, 
without specific information on overpotential in the limiting current region it is not 


possible to take the matter further. 


EXPERIMENTAI 
rhe essential features of the cell used are shown in Fig. 2. Five annular Perspex 


sections of inner diameter 3-2 cm were clamped together to form compartments A to E, 
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Fic. 2. Electrodialysis cell (diagrammatic sectional view) for determination of concen- 
tration polarization with natural convection at membrane 3. a anode, k cathode; 


for other features see text. 
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the end compartments holding the anode and cathode, respectively. A sub-assembly, 
H, holding the membrane under test, 3, was mounted between the compartments C 
and D: it consisted of a pair of Perspex plates having rectangular openings 2 cm high 
and | cm wide at their centres to limit the exposed area of membrane 3 to 2 cm?. Glass 
tubes, T, and T,, terminating in capillary tips, passed through compartments C and D 
so that the tips reached (in most experiments) to within 2 mm of the membrane face on 
either side, with both tips on the perpendicular axis of the exposed portion of membrane. 
T, and T, were filled with saturated KCI and led to saturated calomel electrodes 
mounted externally. The tips were sealed with asbestos fibre so as just to furnish 


Fic. 3. Sequence of membranes used for studying overpotential at (a) a cation-exchange 


membrane, (b) an anion-exchange membrane, (c) arrangement for studying pH changes 
or current efficiency at polarized cation (3) or anion (3’) exchange membrane. denotes 


anion-exchangers, cation-exchangers, a denotes anodes, k cathodes. 


electrolytic contact when a small hydrostatic head was applied on the external KCI 
solution: excessively permeable tips gave false results for the polarization. A small 
platinum wire P passed through one plate to provide the earthing point! for the system. 
Identical “tulip” stirrers of 2-6 cm diameter, S,, S,, were mounted in C and D equidis- 
tant from the membrane under test. 

The sequence of membranes used in the arrangement of Fig. 2 for the testing of a 
cation-exchange membrane is shown in Fig. 3(a); it is such that the bulk concentration 
in C and D could not change significantly with passage of current during a period of 
several minutes. The solution in B was several times more concentrated than that in C 
or D, while the electrode compartments were filled with phosphate buffer solutions to 
permit extended operation without replenishment. The analogous arrangement for 
testing an anion-exchange membrane is shown in Fig. 3(b), the membrane under test 
being again numbered 3. 

he essentials of the electrical circuitry have been described.' The interrupted 
current source was of conventional design and was used with an interruption time of 
350 ys at a frequency of 35 s~' (current broken during 1-2 per cent of the total time). 
Its output was not grounded. The oscilloscope used was a Tektronix model 502 
(Tektronix Inc., Portland, Oregon, U.S.A.), use being made of the differential amplifi- 
cation facility of this instrument; the differential balance of the amplifiers, which must 
be highly accurate for this type of measurement, was adjusted with the aid of the square 


wave generator which is one of the auxiliary circuits of this oscilloscope. A fraction of 


the grid signal controlling the series valve in the interrupter was introduced into the 
time-base circuit of the oscilloscope to ensure accurate triggering of that instrument at 
all times, including those occasions when the signal was disconnected to examine the 
zero-signal position of the trace in the event of drift at high sensitivities. The results 
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reported have all been derived from null-point potentiometric measurements on the 
trace 40 us after interruption by which time the initial very rapid decay attributable to 
capacitive effects had completely disappeared. 

In order to study polarization with natural convection on a single side of a mem- 
brane, e.g. the side on which the interfacial concentration is less than the bulk solution 


value (the “‘dialysate’’ side), it is desirable to depolarize the opposite (““brine”’) side 
efficiently. It is essential then to verify that depolarizing the brine side does not 
influence polarization on the other side, e.g. by mechanically transmitted vibration 
from a stirrer. This point was tested in the following manner. For a given solution, 
membrane and current density below the limiting value, four overpotentials were 
measured: with neither side stirred (7,), the brine side only stirred (7,), the dialysate 
side only (73), and both sides (44). Ideal depolarization would give », = 0. In cases in 
which this has been approached it has invariably been found that 9, > m+ m3 
indicating that 7, and 7 are less than their true values because of spurious agitation on 
the dialysate and brine sides, respectively, caused by the stirring on the other side. It 
has been found necessary to accept 7, > 0 and seek the most efficient stirring con- 
ditions for which », jo + 3 — 4, indicating an absence of the unwanted agitation. 
[his criterion was found to be satisfied when “‘tulip” stirrers were used at < 2000 r.p.m. 
provided the cell mounting did not permit direct transmission of vibration from the 
stirrer motors to the cell. With the cell independently suspended the stirrer speed used 
throughout work on systems with natural convection was 1500 r.p.m. (adjusted stro- 
boscopically). Under these conditions small but significant values of 1, were found 
which, at a fixed current density and bulk solution concentration, varied markedly 
with the type of membrane used. To study polarization on a single unstirred side, 7, 
and either 7, or 73 were measured, depending on whether dialysate or brine side 
polarization was desired. By assuming the concentration differences between bulk and 
interface to be numerically equal when both sides were stirred, the interfacial concen- 
tration on the single stirred side was estimated from 7,4, so that the apparent interfacial 
concentration on the unstirred side giving rise to 7, or 73 was obtained. Clearly, the 
error possible in this procedure increases with the magnitude of 7, in relation to 7, or 
3; for this reason, the membranes used in most tests were of a type displaying small 
values of 7,. These were A.M.F. membranes (American Machine and Foundry Co., 
Inc., Stamford, Conn., U.S.A.). For the membranes in positions |, 2 and 4 (Fig. 3), 
Permaplex A20 and C20 (The Permutit Co. Ltd., London) were used. 

\ modification of the basic cell arrangements of Fig. 3(a) or (b) that was used to 
estimate the current efficiency displayed by a polarized membrane, as well as OH~ or 
H* transport at high currents, is shown in Fig. 3(c). The two membranes, 3 and 3’, 
separated by a thin (0-9 mm) gasket were clamped between the plates forming the 
sub-assembly H; a stream of solution was passed by means of suitable channels in the 
plates of the sub-assembly through the space formed between the membranes. Either 
membrane could be depolarized on its dialysate side by means of the stirrers in com- 
partments C and D. Pressures on either side of membranes 3 and 3’ were balanced 
manometrically. 

All work was carried out in a constant temperature room at 25 + 0-2°C. Analytical 
grade reagents were used, either in distilled water, or when H* or OH~ transport was to 
be detected, “‘conductivity’’ water prepared by mixed bed demineralization. 
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RESULTS AND DISCUSSION 


Significance of overpotential measured 

Fig. 4 shows a variety of results in the form of a plot of log Nu against log (Sc.Gr), 
the values of 4,},, used in computing these groups having been obtained by direct 
application of the empirical method described previously’ for obtaining interfacial 
concentrations from observed ov erpotentials, while allowance was made in the manner 


log (Sc Gr) 


Fic. 4. Plot of log Nu vs. log (Sc.Gr) for various combinations of membrane and 
electrolyte solution at 25°C, derived from overpotential measurements with capillary 
tips near the centre of the working area of the 2 cm high vertically mounted membrane. 
Values of D and t used were from Conway;'® ¢ was 0-99 for all combinations; « was 
taken as 41-6 or 47-6 cm® mole for KCI and NaCl solutions respectively. The com- 
binations of membrane and bulk solution concentration were, for polarization on the 
dialysate side: 
A.M.F cation, 0-05 M NaCl A.M.F cation, 0:02 M NaCl 
A.M.F cation, 0:20 M NaCl A.M.F cation, 0-05 M KCI 
A.M.F anion, 0-05 M KCl A20 anion, 0:05 M KCl 
and on the brine side: 
@ A.M.F cation, 0:05 M NaCl A A.M.F cation, 0:02 M NaCl 
mg A.M.F cation, 0:20 M NaCl 
A.M.F American Machine and Foundry Co., Inc., Stamford, Conn., U.S.A. 
A20 The Permutit Co. Ltd, London. 


described above for imperfect stirring on the side of the membrane not being polarized. 


In these experiments the capillary tips were placed adjacent to the geometrical centre 


of the membrane, the arrangement being, referring to Fig. l(a), x = 0-2 cm, A = 1:0 cm 
(Y = 2:00 cm). The experiments covered variation of current density (always below 
the limiting value for dialysate side polarization), of the nature and concentration of 
bulk solution, the sign of exchange activity of the membrane, the type of membrane 
used and of the side on which concentration polarization was allowed to develop. 
The line drawn in Fig. 4 is that of equation (6) with d = 0-68, and it describes the 
results reasonably well. Although results for only one type of membrane other than 
the A.M.F. type have been shown in Fig. 4, no significant differences have been 
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found in the polarization exhibited by other types examined in systems with natural 
convection. As the homogeneous A.M.F. type and the heterogeneous Permaplex A20 
type of membrane probably represent opposite extremes in modern commercial ion- 


exchange membrane preparation, it seems fair to conclude that the membrane plays no 
significant part in determining the hydrodynamic characteristics of these systems; as 
mentioned previously, this was not found to be the case in stirred membrane systems. 
Fig. 4 also shows that it is immaterial, as far as the value of # observed at a given 7 is 
concerned, on which side of the membrane the polarization is allowed to take place. 


5 


4 


Fic. 5. Comparison of polarization observed at A.M.F anion-exchange membrane in 
0-05 M NaCl at 25°C when capillary tips were mounted in various positions relative to 
the working surface of the membrane. 
Experimental points: 
tips “remote” (x 2:6, h 1:0 cm), 
tips close but low (x O1l,A 0-1 cm), 
tips close but central (4 O-2,h 1-0 cm) 
Theoretical lines: 
A equation (5), B and C equations (7) and (9) for the low and central positions respec- 


tively, D equations (8) and (9). 


An important reason for concentrating attention upon the dialysate side of the mem- 
brane is simply that higher overpotentials are obtained at a given current when this side 
is polarized; any error made in correcting for imperfect stirring on the brine side then 
has relati\ ely little effect. 

rhe successful correlation furnished by equation (6), with @ = 0-68, in covering 
experimental results over a range of bulk solution concentrations and current densities 
below the various limiting values, makes it tempting to conclude that the condition of 4 
being independent of y, upon which (6) is based, is obeyed. This point was tested by 
determining overpotentials with the capillary tips mounted close to the lower edge of 
the membrane, with x = 0-1 cm, A = 0-1 cm (Fig. la), and comparing the resulting 
4), Values with those obtained when the tips were mounted in a close central position 
(x =0-2,h 1-0 cm) or at a distance from the membrane (x = 2-6, 4 = 1-0cm). For 
a reason mentioned later an anion-exchange membrane was used in these experiments. 

Fig. 5 shows the results: there is a marked difference between the values observed 
with centrally and with low mounted tips. Line B, computed from equations (7) and 
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(9) taking a = 0°51, accounts well up to a certain current density for the small polari- 
zation detected by the low mounted tips; the fit is probably fortuitous in view of the 
simplified nature of (7), integration having been carried out over the height rather than 
both dimensions of the membrane (quite apart from the other assumptions*). The 
result does suggest, however, that assuming uniform current distribution below the 
limiting current is nearer the truth than supposing the current distribution to be that 
necessary to produce a single-valued #. Line B has been drawn up to the line p l 
(equation 8) above which (7) fails. Deviations are in fact noticeable somewhat below 
this limit and probably indicate the onset of non-uniform current distribution as the 
top of the membrane approaches the limiting condition. Lines C and D, for the close 
and remote centrally mounted tips respectively, practically coincide (which justifies the 
use of (8) for D even though x ~ Y) and the corresponding experimental points could 
not with certainty be ascribed to one or the other. In fact, both these theoretical lines 
and the experimental values lie fairly close, especially at the lower current densities, to 
line A, which was computed from (5) and is therefore based on the supposition of a 
single-valued 6 for each 7 value. It follows that overpotential determinations made 
below the condition of limiting current, and obtained with the aid of centrally mounted 
or remote capillary tips, provide an apparent mean interfacial concentration of a 
similar order to that predicted on the grounds of the mean transfer rate given by (4), 
but the actual averaging process is much closer to that implied by (7) and (9). 

rhe transition, with increasing current density, from the incipient limiting con- 
dition at p = 1, when only the extreme top edge is conducting its limiting current, to 
the full limiting condition causes a sharp rise in the curve found with low mounted tips. 
Although the rise is smaller with the other tip positions, a “hump” is also apparent and 
the final limiting currents registered by the various arrangements agree approximately 
with one another and with that predicted by (5); this is to be expected as the single- 
valued @ condition must hold when the entire membrane is in the limiting condition. 

Confirmatory evidence for the existence of a fully polarized portion of the con- 


ducting membrane surface at a current below the full limiting value was obtained with 


the aid of the arrangement of Fig. 3(c). The same anion-exchange membrane as was 
used in obtaining the results of Fig. 5 was placed in position 3’ and the pH of the 
effluent from compartment G determined, compartment C being continuously stirred. 
C and D contained pure 0-05 M NaCl and the same solution was passed through 
compartment G. At a current density of 5 mA/cm®, the effect of ceasing stirring in 
compartment D was to raise the pH of the effluent from G from 6-70 to 6°74—a 
negligible effect. At lower current densities no pH change was detected. At 7 = 5-5 
mA/cm? (just above p |), the pH increase was 0-70 unit and at 6-0 mA/cm*, 2:7 unit 
was found. Such an extent of OH~ conduction could result only from the local attain- 
ment of a very low interfacial concentration although, as Fig. 5 shows, the timiting 
current had not been reached at all points at these current densities. An anion- 
exchange membrane was chosen for this study because of the much smaller pH change 
observed when cation-exchange membranes are operated above the limiting current. 


* The value given by Wranglén’* for the coefficient a in the case of a concentration-polarized 
electrode with uniformly distributed current is 0-558, indicating theoretical lines 7-0 per cent below B, 
C and D as shown in Fig. 5. A slightly poorer fit is evident if Wranglén’s value is used, but it remains 
clear that the observed effect of varying the position of the capillary tips is attributable to the 
uniformity of current distribution at low current densities. 
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Summarizing, the polarized membrane system having mass-transfer by natural 
convection exhibits a first limiting current, i’);,,, appreciably below the average for the 
system as a whole, j,,,,. The value of /’;,,, as wellas other behaviour of the system, are 
at least approximately accounted for by supposing uniform current distribution to 
obtain at lower currents, while between i’;,,, and i, the current distribution alters to 
give a constant—virtually zero—interfacial concentration at all points. If over- 
potentials are measured with centrally placed capillary tips, near to the membrane or 
remote, the findings correspond approximately to expectations based on the average 


mass-transfer relation Nu a(Sc.Gr)!/4 with d = 0°68. 


Total or erpote ntial 


For a simple Nernst film, with single-valued # and constant concentration gradient 
up to a distance 6 from the membrane, the ohmic overpotential while polarizing 
current is flowing is readily calculated to be 

id [1 Co ] ] 10 

— | =In (—.} — —], (10) 
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in which A is regarded as constant in the range cy to (cy — 9). Since in the Nernst 
idealization 6 is defined phenomenologically by 
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(10) may be written 


For a natural convection system obeying (5) below the limiting current (11) becomes 
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This relation gives a good account of experimental findings with capillary tips in the 
central position (Fig. 6), but the results with the low tip position indicate that this 
agreement is as specious as is the case with that apparent in Fig. 4. Nevertheless, (12) 
is a fair working approximation for a normal arrangement of capillary probes. 


Events above the limiting current 
Simple considerations suggest" that the consecutive process available to a polarized 
membrane system above the limiting current might be H+ and OH~ conduction through 
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cation and anion-exchange membranes respectively. While this might be largely true 
for anion-exchangers, there is a good deal of evidence’:®.’.8 that the expected H+ 
conduction does not occur through cation-exchangers. For this reason, it is found 
that the dialysate becomes acid in electrodialysis apparatus handling NaCl solutions at 
high currents, rather than alkaline as might be expected on the grounds of the lower 
limiting current at the cation-exchange membrane. Kressman and Tye™ found that 
acidity developed in the dialysate compartment of their apparatus for determining 
transport numbers when the current was high and only natural convection possible; 
stirring eliminated the effect. The same observation has repeatedly been made in the 
electrodialysis of saline waters in apparatus with forced convection. 


ee 


Fic. 6. Total overpotential found with A.M.F anion-exchange membrane in 0-05 M 
NaCl at 25°C. Line shown is equation (12) and experimental points were obtained with 
x 0O-2,h 1-0cm (©) and x O-l,A 0-1 cm (+). 


In the present study the arrangement of Fig. 3(c) has been used to determine the 
nature of ion transport above the limiting current, polarization being allowed to 
develop on the anode side of membrane 3 or the cathode side of 3’ by appropriate use 
of the stirrers in compartment C or D. With 0-05 N solutions and polarization at 
membrane 3, the H* flux was found to be 0-1 + 0-05 per cent of the current in excess of 
the limiting value for a variety of electrolytes with the membrane in the corresponding 
cationic form. The forms were Na*, Li*, K+, Cs+, NMe,* and Mg**. The OH™ flux 
when 3’ was polarized, which could be evaluated more accurately by passing acidu- 
lated NaCl solution through compartment G, was found to be 57 + 3 per cent of the 
excess current when NaCl was used. Values of the same order were found with other 
anions: F-, Br-, I> and SO,*-. 

Peers®, noting the small H* conduction by cation-exchange membranes, reported 
that the excess current is carried by co-ions in the case of a Permaplex C-10 membrane 
in NaCl: this observation formed the basis of the treatment by Partridge and Peers® of 
current efficiency above the limiting current. This has not been confirmed in the 
present work. The current efficiency found for the single membrane 3 was 0-996 when 
compartment C was stirred and 0-990 when it was not, the current in both cases being 


three times the limiting value for the unstirred condition. It cannot, therefore, be the 
case that the membrane leaks co-ions to any appreciable extent above the limiting 
current. The expected fallin current efficiency was observed with the polarized anion- 
exchange membrane. 
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[wo possible interpretations of these findings are: (i) at a cation-exchange mem- 
brane operated above the limiting current the interfacial electrolyte concentration 


might, for some reason, not reach a value low enough to be comparable with that of 
H* and OH~ in water, i.e. 10-’ N, whereas this low concentration is easily reached at 
the anion membrane; (ii) the interfacial concentrations attained in the two cases might 
be similar, but some action suppresses dissociation of the water at the cation membrane 
interface, while it readily occurs at the anion membrane; further conduction through 
the cation membrane must then involve some very difficult process—either co-ion 
leakage (as reported by Peers for Permaplex C-10 membranes) or counter-ion transport 
by some further unknown mechanism across the fully polarized film (found by 
Frilette® and in the present work). 

\ knowledge of the interfacial concentration in the limiting current region should 
permit a decision between the two possibilities. If the Nernst idealization, which 
accounted successfully for total overpotential below the limiting current, is assumed to 
be applicable to the limiting situation, it is possible to estimate the interfacial concen- 
tration provided it is known that no ionic species other than those provided by the 
electrolyte in solution are present in the layer (the speciousness of the agreement shown 
in Fig. 6, which was remarked on above, is not relevant when all regions of the mem- 
brane solution interface are fully polarized). Noting that? ~ c, fori > ij,,,, (11) may 
be written 

FD Co 
—_—— {Iln— | 
(7 tyA 


(13) 


From (13), it 1s estimated that, if NaCl is used at 25°C and c, = 0-05 M, an interfacial 
concentration of « 10°’ M causes a total overpotential of ~690 mV at a cation- 
exchange membrane. It has been found experimentally that 7’, is a highly irrepro- 
ducible quantity for currents much in excess of j,,,,, but all determinations with cation 
membranes have indicated a rapid rise in 7, from 700 to ~950 mV for small increases 
in current above jj,,, the irreproducibility setting in only above about 950 mV. It is 
thus reasonable to conclude that the interfacial concentration reached is, at most, small 
enough to permit H* transport as the consecutive process if the water ionizes in the 
normal way. Possibility (ii) above is therefore indicated. 

rhe postulated suppression of the dissociation of water at the cation-exchange 
membrane, which evidently does not apply at the anion-exchanger, is very possibly a 
consequence of ion/solvent interaction. The interaction between a cation and the 
immediately neighbouring water molecules may be viewed, following Haggis et a/.,"° as 
causing the “‘irrotational binding” of a number of water molecules. The affected water 
molecules, because of the breakdown of the normal spatial relationship of dipoles, 
become relatively inactive as a dielectric medium, or, as Ubbelohde" has expressed it, 
nearer in properties to a fluid like H,S, the strong ionizing power being lost. This 
effect, which may be considered the basic feature of primary hydration, is a good deal 
less marked with anions; thus, it is generally agreed that anions suffer smaller 
primary hydration than cations—cf. the successful account by Bascombe and Bell’® of 
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the acidity function of concentrated acids in which anionic hydration was ignored. It 
may therefore be suggested, in the present connexion, that the water at the membrane 
side of the diffusion layer at a cation membrane is relatively undissociated as a result of 
the action of the cations crossing the interface, whereas that at the anion membrane 
surface is normal water (or deviates structurally from normal water to a much lesser 
degree). To account for the observed large difference in behaviour between cation and 
anion membranes above the limiting current it is clear that a marked difference 
between the counter-ion/solvent interactions would have to exist, and it would have to 
be shown that the fixed cation in the anion membrane does not exert the same effect 
upon water as the mobile cations in the cation membrane. Some evidence on this 
point has been obtained from measurements of the partial molar volume of water in 
partially humidified resins.” The depression of partial molar volume, which persists in 
cation-exchangers up to eight or more sorbed water molecules per equivalent of ion- 
exchange capacity, was found to disappear after the sorption of 2 moles water per 
equivalent of an anion-exchanger. It may be supposed from this that the fixed cation 
effect in the anion-exchanger extends to no more than 2 molecules per exchange site, 
and that the structure-modifying effect of the anionic counterions is much smaller than 
that normal for cations. 

If the above suggestion concerning the smallness of H* conduction through cation 
membranes above the limiting current is correct, it is a striking manifestation of ion/sol- 
vent interaction. It remains to account for the observation that Na* continues to 
reach the cation membrane surface above the limiting current. Frilette® made the 
same observation and suggested that electro-osmotic flow associated with the cation flux 
causes sufficient disturbance of the diffusion layer to increase the mass transfer in the 


Na?® flux asa 


necessary degree. Certainly, it does not seem possible to account for the 
primary electro-osmotic effect, since the water transport normally found cannot 
significantly affect the value of the limiting current except at very high bulk solution 
concentrations.® In the present study water transport above the limiting current in a 
natural convection system was compared with that occurring at the same current but 
with mass transfer by stirring, and only small differences were found (a two-compart- 
ment cell with Ag/AgCl electrodes was used and accurate weight analysis of the 
solutions before and after electrolysis enabled the water transport to be determined). 
It does not, at present, seem possible to improve on Frilette’s suggestion, but certain 
observations made during the present work are at least consistent with it. These were: 
(i) when a high bulk solution concentration (0-5 M NaCl) was used (and therefore a 
large ion flux below the limiting current with consequently large electro-osmotic effect 


per cm? of membrane) the OH™ flux through an anion membrane above the limiting 


current was found to be equivalent to only ca. 0-15 per cent of the excess current; 
(ii) with a low bulk solution concentration (0-001 M NaCl) and a cation membrane the 
H* flux increased to ca. 3 per cent of the excess current. It appears, therefore, that the 
interfacial concentration was an order of magnitude higher in case (i), and lower in 
case (ii), than was the case with the intermediate bulk solution concentration used in 
most work (0-05 M) for which the stoichiometric OH~ and H* fluxes through anion 
and cation-exchangers were 57 and 0-1 per cent respectively. 
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NOTATION 
lenotes an experimentally observed value. 


denotes a theoretically predicted value for an experimental 


equation (1), taken as 0°51. 


lower edge of membrane. 


lux (local value). 


nal electrolyte flux 


ver of the counterion in the membrane. 
- of the same ion in free solution. 


tem pe rature. 


Chem. 
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normal distance of capillary tip from membrane face. 
ordinate from bottom edge of membrane. 
total height of membrane. 


Grashof’s number (local value) 


Y°oa6 


9 


= 
Nusselt’s number {local value —_ 

AD 

jY 

6D’ 

Schmidt’s number v/ D. 

a : bs ; ; | dp 
specific density coefficient of electrolyte in solvent used —. 
pac 
Nernst layer thickness. 
concentration overpotential. 
ohmic overpotential. 
total overpotential = 9 + » 
concentration difference between bulk and interface 
equivalent conductivity. 
kinematic viscosity. 
angle indicated in Fig. I(a). 

7 — tan! (x/h). 
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EINIGE FRAGEN DER TUNNELTHEORIE DER WASSER- 
STOFFUBERSPANNUNG—I. DIE GULTIGKEITSBEDIN- 
GUNGEN DER TAFELSCHEN GLEICHUNG UND 

DIE GROSSE DER QUANTENEFFEKTE* 


St. G. CHRISTOYV 
Lehrstuhl fiir physikalische Chemie und Elektrochemie, Chemisch-Technologisches Institut, 
Sofia, Bulgarien 


Zusammenfassung—Auf Grund einer quantenmechanischen Betrachtung, bei der die Tunneliiber- 
ginge der lonen durch den Energieberg in der elektrischen Doppelschicht beriicksichtigt werden, 
wird im Giiltigkeitsbereich der Tafelschen Gleichung die Abhangigkeit der Konstante 6 von den 
geometrischen Eigenschaften (Form und Grdésse) der Potentialschwelle, von der Masse der Ionen und 
von der Temperatur untersucht. Die Theorie wird mit dem Experiment fiir den Fall der kathodischen 
Protonen- und Deuteronenentladung an Quecksilber, mit dem Ziel, den wirklichen Verlauf der 


Schwelle zu bestimmen, verglichen 


Abstract—A quantum-mechanics consideration is given of the tunnel passage of ions through the 
energy barrier of the electrical double layer, treating the dependence of the constant ‘‘b” in the 
ty of Tafel’s equation from the geometric properties (form and dimensions) of the 

potential barrier, the mass of the ions and the temperature 
Phe theory is compared with the experimental results in the case of proton and deuteron discharge 


on mercury, aiming to decide the real character of the barrie 


Résumé raité sur la base de la mécanique quantique, dans lequel on prend en considération les 

passages de tunnel des ions a travers la barriére énérgetique de la couche éléctrique double, on detér- 

mine la dependence de la constante “hb” dans le domaine de la validité de ’équation de Tafel des 

qualités geométriques (forme et grandeurs) de la barri¢re potentielle, de la masse des ions et de la 
-rature 

La théorie est juxtaposée avec l’expérience dans le cas présent de décharge protonique et deutro- 


ithode de mercure dans le but de déterminer le caractére réel de la barriére 


le c 


EINFUHRUNG 

SCHON in den ersten Jahren nach der Aufstellung der Grundprinzipien der Quanten- 
mechanik ist von verschiedenen Autoren auf die Méglichkeit ihrer Anwendung auf 
dem Gebiet der chemischen und elektrochemischen Kinetik hingewiesen worden.)~* 
Es handelt sich nicht nur um die theoretische Konstruktion von Potentialschwellen,! 
die die Partikeln beim bettreffenden Vorgang tiberwinden miissen, sondern auch um 
die Rolle der Quanteneffekte fiir die Geschwindigkeit des Vorgangs selbst. Hier sind 
zu erwahnen: 

|. Die Nullpunktsenergie im Anfangs- und Ubergangszustand des Systems von 

-agierenden Partikeln.*}*.* 

2. Die Quantenkorrektur zur klassischen Energieverteilung im Anfangszustand.** 

3. Das Durchdringen der Partikeln durch den Potentialberg (Tunneleffekt) und 
ihre Reflexion iiber den Berg.*”,* Diese Quanteneffekte, die sich aus der wellenkorpus- 
kularen Natur des Materie ergeben, sind nicht nur ihrem Wesen nach verwandt, 


* Manuskript eingegangen | August 1960. 
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sondern auch oft eng miteinander verbunden. Ihre Rolle kann jedoch theoretisch 
unabhangig voneinander untersucht werden und praktisch kann diese in verschiedenen 
Fallen sehr verschieden sein. 

Die praktische Bedeutung des Tunneleffekts fiir kinetische Probleme wird schon 
seit langem fiir alle Vorgange, bei denen die Elektroneniibergange geschwindigkeits- 
bestimmend sind®, als gesichert angesehen. Im Gebiet der Elektrochemie ist bekannt- 
lich auf dieser Grundlage im Jahre 1931 eine Theorie der Elektrolyse von Gurney’ 
aufgestellt worden. Im Falle der elektrolytischen Metall- und Wasserstoffabscheidung 
ist es aber heute als viel wahrscheinlicher anzunehmen, dass der sich an der Elektrode 
abspielende Elementarakt nicht in einem Elektronensprung vom Metall auf ein Ion in 
der Lésung (Elektronenmechanismus), sondern in einem Ubergang des Ions selbst 
von der Lésung auf das Metall (lonenmechanismus) besteht.’!° Insofern dieser 
Ubergang nach Volmers Idee mit dem Uberschreiten einer Potentialschwelle in der 
elektrischen Doppelschicht verbunden ist, welche die Geschwindigkeit der Elektrolyse 
vollig bestimmen soll, so besteht auch beim lonenmechanismus die M6glichkeit, neben 
der 1931 vorgeschlagenen klassischen Theorie von Volmer und Erdey-Gruz’*, eine 
quantenmechanische Theorie zu entwickeln, die die Rolle des Tunneleffekts bei den 
Elektrodenvorgangen beriicksichtigt. Es wurde aber seinerzeits kein Versuch in 
dieser Richtung unternommen. Das ist sicher durch den Umstand zu erklaren, dass 
es damals nicht gelungen ist, bei schweren Partikeln (Atomen, Ionen) einen gesich- 
erten experimentellen Nachweis des Tunneleffekts iiberhaupt zu bringen. Inbesondere 
fiihrte eine Berechnung von Bawn und Ogden® zur Schlussfolgerung, dass der elektro- 
lytische Trennfaktor der Wasserstoffisotopen sehr grosse Werte (s ~ 100) haben 
miisste, die bis jetzt durch die Erfahrung in eindeutiger Weise nicht bestatigt worden 
sind. 

So wird es verstandlich, dass sowohl in der reinen chemischen Kinetik wie auch 
insbesondere in der Kinetik der elektrochemischen Vorgange wahrend einer langen 
Zeitperiode von ungefahr zwanzig Jahren (etwa 1936-56) der Tunneleffekt bei 
Atomiibergingen fast gar nicht beriicksichtigt worden ist. Gerade in dieser Zeit 
(1946) wurde jedoch der erste Versuch einer quantenmechanischen Theorie der 
Elektrodenvorgainge auf der Grundlage des lonenmechanismus von Christov® unter- 
nommen. 

In den letzten Jahren haben wir diese Theorie in folgenden drei Hauptrichtungen 
weiter entwickelt :!°- 

|. Prazisierung der Bedingungen, unter welchen die Tafelsche Gleichung praktisch 
giiltig sein kann.".!?.14 

2. Untersuchung der Temperaturabhangigkeit der Stromdichte mit Riicksicht 
auf die Berechnung der effektiven Werte der Aktivierungsenergie und des Faktors 
vor dem Exponenten im tblichen Ausdruck fiir die Reaktionsgeschwindigkeit." 

3. Quantitative Abschatzung der Rolle des Tunneleffekts und der Reflexion der 
Partikeln iiber die Potentialschwelle.!°-» 

Es ist beachtenswert, dass neuerdings auch andere Autoren fast gleichzeitig ihre 
Aufmerksamkeit auf die Rolle des Tunneliibergangs von Atomen bzw. lIonen bei 
verschiedenen Prozessen gerichtet haben. Zu erwahnen sind hier die Arbeiten von 
Bell!® und Bell et a/.17 und von Goldanskii'*:!® iiber chemische Reaktionen und die 
Arbeiten von Conway et al.”° und Conway”! iiber elektrochemische Vorgange. Alle 


diese Autoren sind iibereinstimmend zum Ergebnis gelangt, dass der Tunneleffekt eine 
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bedeutende Rolle wenigstens bei den Wasserstoffatomen bzw. Protonen besonders 
bei niedrigen Temperatiiren spielen sollte, wie dies auch von uns mehrfach behauptet 


| 


wurde.’ e solche Ubereinstimmung ist auch hinsichtlich einer Reihe wichtiger 

en Arbeiten und in derjenigen der gennanten Autoren festzustellen. 

fft insbesondere die vor kurzem erschienene Arbeit von Conway”, in 

itlichen die von uns entwickelte Vorstellung der Wasserstoffiiber- 
rtritt. 

ien jedoch zwischen uns und diesem Autor manche Verschiedenheiten 

gsweise und den Berechnungsergebnissen, die eine Klarung bediirfen. 

‘ben sich hier einige Fragen der quantenmechanischen Theorie der Uber- 

dem Grundproblem dieser Theorie aufs engste zusammenhangen: 

ziehungen zwischen den geometrischen Eigenschaften der 

len charakteristischen Gréssen des Elektrodenvorgangs. 

n friiher in allgemeiner Form von Christov? “ eingehend 

riell die elektrolytische Wasserstoffabscheidung 

1eorie mit dem Experiment noch naher zu vergleichen, 

ge beantworten zu k6nnen: spielt der Tunneleffekt bei diesem Vorgang 

Rolle, wie dies aus den Berechnungen von Conway”! hervor- 

> nach unseren Berechnungen mit der Rolle des 

Ist: 


*n, diese Frage entsprechend den oben angege- 


> 


unserer friiheren Untersuchungen zu klaren. 


il d 


er Arbeit werden wir uns mit den Giltigkeitbed- 
-hung insbesondere mit der Beziehung zwischen 
und den Eigenschaften der Potentialschwelle in Zus- 
es Tunneleffekts befassen. Wir werden zunichst die 
ichen bisher erhaltenen Ergebnisse diskutieren, die dann den hier neu 


Ergebnissen gegeniibergestellt werden. 


BESPRECHUNG EINIGER FRUHEREN ERGEBNISSI 


Das Grundproblem der Theorie der Elektrodenvorgange besteht zweifellos in der 
Ableitung des Ausdrucks fiir die Stromdichte / als Funktion des Elektrodenpotentials 
bzw. der Uberspannung 7 = 4 y (4 Gleichgewichtpotential der Elektrode). 
Wir haben zuerst® fiir alle Ubergiinge liber die Schwelle naherungsweise die Giiltig- 
keit der klassischen Physik vorausgesetzt, so dass fiir den entsprechenden Anteil i” der 
Stromdichte 


(1) 


einfach j i*' geschrieben wurde, d.h. es wurde die teilweise Reflexion der Partikeln 
liber den Potentialberg vernachlassigt. Fiir die ““Tunnelstromdichte” i’ (d.h. fiir den 
Teil des Stromes, der durch die Tunneliibergange zustande kommt) haben wir 
zuerst (1946) eine Gleichung von der Form 


Ls - (1 ay 
vo. exe (22) — exp [= =29] 
(oS \k7 i er J 
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aufgestellt,® wo 


A'(n, T) 


f(t, )~1 ice 
(Ul, nf Ut, ny) ™ 1), exp »(7)) 
/ / } kT h PUY N 


(2m 


bedeutet. Hier sind E, und Q, die Hohe der Schwelle bzw. die Warmeténung des 
Elektrodenvorgangs bei 7 = 0, und p(7) die effektive Dicke der Schwelle,t die im 
allgemeinen mit der Uberspannung veranderlich sein soll. Die Art und die Werte der 
Funktion A(7, T) hangen wesentlich von den geometrischen Eigenschaften (Form 
und Grdésse) der Potentialschwelle ab, sowie von der Masse (mm) der Partikel und der 
Temperatur (7), wobei mit unbegrenzt wachsenden Werten von p, m und T, der 
Faktor A’ gemass dem Korrespondenzprinzip gegen Null strebt. Man erhilt also im 
Grenzfall in Gleichung (1) i 0, woraus sich die bekannte klassische Formel von 


Erdey-Gruz und Volmer® 


(exp (aen/KT) — exp [—(1 ajen/kT}) (4) 
ergibt. 

Es besteht aber prinzipiell die Méglichkeit,’:"""* dass auch bei nicht zu grossen 
Werten von p, m und 7 unter gewissen Bedingungen A’ eine Konstante (bei 7 
konst) oder eine mit 7 wenig veranderliche Grdésse ist, sodass in diesem Falle Gleichung 
(2) seiner mathematischen Form nach mit der klassischen Beziehung (4) identisch 
wird. Dann fiihren die Gleichungen (2) und (4) zusammen mit Gleichung (1) fiir 
grosse Werte; von 7 bekannterweise zur experimentell festgestellten Tafelschen 
Gleichung 


(>) 
in der 


a & (6) 
0 logi Lt 

sein soll, wenn « als konstant angesehen wird. Da in Gleichung (2) die Grésse « 

dieselbe Bedeutung wie in der kKlassischen Gleichung (4) besitzt, so wiirde somit die 

Quantenmechanik im betrachteten Falle denselben Wert fiir die Tafelsche Konstante 

h, wie die Volmersche Theorie liefern. 

Wir haben neuerdings™ streng bewiesen, dass diese Méglichkeit fiir jede beliebige 
Schwelle einfacher Form, der ein lineares Feld uberlagert wird, immer realisiert ist, 
wenn die Quanteneffekte eine verhaltnissmassig kleine Rolle spielen. Es kann jedoch 
auch in diesem Falle das Verhialtnis i'/i betrachtliche Werte annehmen (~0,3-—0,5), d.h. 
die Beteiligung des Tunneleffekts kann an und fiir sich bedeutend sein, obwohl sein 
Einfluss auf die Stromdichte hier durch die teilweise Reflexion der Partikeln iiber die 
Schwelle vermindert wird.!!-® 


* Mit & wird hier tiblicherweise die Boltzmann-konstante und mit A die Plancksche-konstante 
bezeichnet: ¢ bedeutet die Ladung des Ions 
Diese kann als Dicke einer Aquivalenten rechteckigen Schwelle derselben Hohe definiert 
werden 
Fiir kleine Werte von 7 kann die Proportionalitaétsbeziehung 7 = bi ganz allgemein auch in 


10 1 


2 , dass A’ in Wirklichkeit eine Funktion der Uber 


dem Falle aus Gleichung (2) abgeleitet werden 


spannung ist 
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Man kann aber praktisch die Tafelsche Gleichung (5) mit den klassischen Werten 
der Konstante b gemiss der Beziehung (6) auch in dem Falle erhalten, dass der 
Tunneleffekt relativ gross ist. Das haben wir am Beispiel einer Potentialschwelle 
mit der Halbbreite / gezeigt,’® die durch die Gleichung 

4E, exp (27x/1) 


Xx 
D(x, 1 re bates ein a a (7) 
stiles (I + exp 2zx/DP (5; 


beschrieben wurde. Der erste Ausdruck V,(x) rechts ist nichts anderes als der 
symmetrische Teil der Eckartschen Potentialfunktion,” die die Schwelle z.B. beim 
Gleichgewichtspotential (7) = 0) darstellen soll, und der zweite gibt das zusatzliche 
lineare elektrische Feld bei dem Wert 7 der Uberspannung. Man erhalt mit diesem 
Ausdruck eine Beziehung von der Form (5), in der 5 in einem 7-Bereich von etwa 
0-4 V* nahezu konstant bleibt und einen Wert!® b = 0,106 V bei 7 273° (bzw. 
h = 0,116 V bei 7 298°) hat, wenn fiir die Breite der Schwelle 2/ = 2A und fiir 
seine Héhe (bei 7 0) E, | - 10° erg (14,5 kcal/mol) gesetzt wird. Diese Dimen- 
sionen sind freilich willkiirlich, doch ist der Wert 2/ = 2A von der Gréssenordnung 
der wahrscheinlichen Dicke der Doppelschicht (1,5—2 A) und der Wert E, = 10-™ erg 
von der Gréssenordnung der experimentellen Aktivierungsenergie FE, ,, der elektro- 
lytischen Wasserstoffabscheidung bei 7 = 0.78 Bei diesen Schwellendimensionen ist 


in Gleichung (1) i” i’, sodass praktisch i i’ gilt, d.h. dass der Tunneleffekt die 


f 
Stromdichte véllig bestimmt; dabei ist’ i/i 3-10" (bei 7 = 0), also erhalt man 
bedeutend gréssere Stromdichten als dies nach der klassischen Physik der Fall sein 
sollte. 

Bei den oben gewihlten Schwellendimensionen bleibt die Konstante 5 bei Ver- 
iinderung der Partikelmasse unverandert, sodass sowohl fiir H*- als auch fiir D*- 
Entladung sich praktisch der klassische Wert b = 0,116 V bei T = 298° ergibt. 

Es kann aber bei grossen Quanteneffekten die Tafelsche Gleichung (5) mit einem 
vom klassischen verschiedenen Wert von 4 herauskommen, wenn die Schwellenform 
verindert wird. So kann z.b. die Deformation einer bestimmten Schwelle V,(x) 
durch Uberlagerung von verschiedenen elektrischen Feldern g(x, 7) bewirkt werden. 

Das haben wir illustriert'’® durch eine Schwelle, die durch die Gleichung 
!) 


B exp (27x//) exp (27x/1 
_— £) (8) 


V(x, 7) aie 


[1 a exp (20x ive + exp (27x /) 


dargestellt wird, in der man B ~ 4£, setzen darf,? d.h. dass w ir Uber die symmetrische 
Eckartsche Schwelle nicht ein lineares Feld f(x, 7), wie in Gleichung (7), sondern ein 
nicht-lineares Feld g(x, 7) superponiert haben, das dem unsymmetrischen Teil der 
Eckartschen Potentialfunktion™ entspricht. Bei 7 = 0 werden die Gleichungen (7) 
und (8) identisch. Mit der Schwelle (8) erhalt man” aber fiir dieselben Dimensionen 
wie oben, bei », 0 (d.h. 2/ = 2A und £, | - 10° erg), b = 0,115 V bei T = 273 


* Dieser Anderung der Uberspannung entspricht bei 5 0,106 V eine etwa tausendfache 
Anderung der Stromdichte. Fiir gréssere Bereiche von 7 bzw. i wurde eine merkliche Vergrésserung 
von + konstatiert 

Eigentlich wurden die Berechnungen auf Grund der exakten Eckartschen Gleichung durch- 
gefiihrt, in der B = 21 { 2V[E(E 4)| ist und A ,~E—E=£,+ (1 a)en gesetzt 


wurde 
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(oder b = 0,125 V bei T = 298°), also einen merklich grésseren Wert als mit der 
Schwelle (7), die zum klassischen Wert von b fiihrte. Die Giiltigkeit der Tafelschen 
Gleichung (5) ist auch hier praktisch auf einen Bereich von etwa 0,4-0,5 V begrenzt. 

Es ist zu bemerken, dass das elektrische Feld f(x,7) in der Potentialfunktion (7) dem 
Falle grosser Ladungsdichte der Helmholtzschen Doppelschicht (d.h. stetiger Ladung- 
verteilung eines Plattenkondensators) entspricht, wahrend die Funktion g(x, 7) in 
Gleichung (8) qualitativ dem Verlauf des elektrischen Feldes bei kleiner Ladungs- 
dichte (unstetiger Ladungsverteilung”’) ahnlich ist. Beide Schwellen entsprechen also 
z.B. angenahert den Fallen grosser und kleiner lonenkonzentrationen in der Doppel- 
schicht. 

Obige Ergebnisse illustrieren deutlich die Bedeutung der Form der Schwelle bzw. 
der Art ihrer Deformation durch das elektrische Feld fiir den Wert der Tafelschen 
Konstante b. Dieser Zusammenhang lasst sich auf Grund der allgemeinen Beziehung 
(2) verstehen. Bei der Schwelle (7) hangt offenbar die effektive Dicke p(7) in Gleichung 
(3) nur wenig von 7 ab, sodass A’ ~ const* wird fiir nicht zu grosse 7-Bereiche.'- 
Diese Deutung lasst sich unmittelbar durch eine Untersuchung der Veranderung der 
Lage des Maximums der Funktion f(U, 7) bestatigen, die hinter dem Integralzeichen 


9,10 


im allgemeinen Ausdruck fir die Entladungsstromdichte 


f(U, ) dU = K| W(U,) exp {—[U — Op /kT} (9) 
) 7 Yn) 


steht, in dem W(U, 7) die Durchlassigkeit der Schwelle fiir ein lon mit der Energie | 
bei der Uberspannung », Q(7)) = ey und K-eine Konstante bedeuten. Es zeigt sich, 
dass bei der Schwelle (7) das Maximum von f(U, 7) immer bei einem Energiewert 
U,,(y) liegt, der sich um eine Konstante Grésse A von der Hohe der Schwelle E(») 
E, + xen unterscheidet, solange die Veranderung von 7 in einem Bereich von etwa 
0,4 V bleibt. 

Bei den von uns gewahlten Parametern E, | - 10! erg und / | A ist in diesem 
Bereich E(y) — U,,(y) = A = 5,5- 10-% erg. Ausserdem bleibt die dem Energiewert 


= 


U,,(4) entsprechende Strecke /, (X2 X;),, zwischen den Schnittpunkten der 
Gerade U,,(7) = const mit der Potentialkurve ®(x, 7) in demselben 7-Bereich prak- 
tisch unverdndert. Das bedeutet, dass die Mehrzahl der Protonen die Schwelle stets 
mit fast gleicher Energie U,,(j) = Ey — A + aey = const + «ey durchstossen, 
der eine Konstante “Tunnellange” /,, entspricht und die sich mit 4 genau so 
wie die Héhe der Schwelle selbst andert. U,,(7) ist mit der effektiven Aktivierungs- 


energie E’(y) = E, + «en und die zugehérige “Tunnellainge” /,, mit der effektiven 


? 


Dicke p(y) der Schwelle (Siehe Gleichung 3) in Zusammenhang zu bringen.t Auf 
diese Weise wird klar, warum im betrachteten 7-Bereich in Gleichung (2) A’ als eine 
fast konstante Grdsse erscheint, so dass sich fiir b die klassische Relation (5) mit 
a = 0,5, entsprechend dem berechneten Wert 5b = 0,116 V bei T = 298°, ergibt. 


* Da bei den in Frage kommenden Dimensionen der Schwelle praktisch alle Partikeln vermittelst 
des Tunnelmechanismus tibergehen, ist der Einfluss der Veranderung der oberen Integrationsgrenze 
im Ausdruck (3) klein. 

+ E’(n) und U,,() sind zwar nicht gleich, aber einander nahezu proportional. Bei Ey = 1:10- “erg 
und / = 1A ist z.B. E,’ = 3,5 - 10° erg, wahrend U,,(0) = E, — A = 4,5: 10- erg ist; die Dicke 
der dquivalenten rechteckigen Schwelle p(0) = 0,52 A entspricht dem Wert /,, = 1,2A. 
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Anders liegen die Verhaltnisse bei der Potentialfunktion (8), in der das nicht- 


lineare Feld (x. ») die Deformation! 


der urspriinglich gleichen symmetrischen 
Schwelle V,(x) bewirkt. Hier bleibt weder A = E(y) — U,,(y) noch /,, konstant* 
und zwar verkleinern sich beide Gréssen mit wachsender Uberspannung derart, 
dass sich immer kleinere Werte fiir i nach Gleichung (9) verglichen mit der Schwelle 
yen. Hier ist offenbar der Faktor A’ in Gleichung (2) nicht mehr als konstant 
hen und das bedeutet, dass die Beziehung (6) fiir die Schwelle (8) nicht gentigend 
rilt, obwohl fiir diese « ebenfalls gleich 0,5 ist. So wird es verstandlich, dass die 
inderen Wert fiir ) = 0,125 V (bei 7 298°) liefert, wahrend nach 
orie 6 wiederum den Wert 0,116 V haben sollte. 
ntenmechanik ist aber weiter vorauszusehen, dass die Tafelsche 
yemeinen nicht nur von der Form, sondern auch von den Dimen- 
sowie von der Partikelmasse (und der Temperatur auf eine von der 
liedenen Weise) abhangen muss. It -r Tat ersicht man aus der 
die Verainderung des Faktors A’(7) in Gleichung (2) mit der 
wesentlich von den Parametern p(0), Ey, m und T abhangt. Die 
den klassischen Werten von 5 werden besonders gross bei grossen 
also sollen sie mit wachsenden Werten von £, und abnehmenden 
nd 7 immer grésser werden. Diese sehr wahrscheinliche 
weit iten fiir die Potentialschwellen (7,8), und andere 
rch konkrete Berechnungen vollkommen bestatigt. 
rdings Conway” eine der oben erwadhnten analoge Berechnung 
hgefiihrt, wobei er aber 2/ = 0,5 A und £, 1,25-10-" erg 
hrscheinliche Dimensionen der Schwelle beim Potential der 
Hg-Elektrode annahm. Er bestatigt auch die angendherte 
Gleichung in einem Potentialbereich von etwa 0,4—0,5 V, 
he Abweichung von dieser Gleichung bei héheren Potentialen 
inte 6 im Giiltigkeitbereich der Beziehung (5) 
0,25 V fiir die H*-Entladung und 5, 
0.125 V (7 298°) bei unseren 


den oben dargelegten allgemeinen 

eriicksichtigt, dass Conway eine héhere und viel diinnere 
g mit der Potentialfunktion (8) zugrunde gelegt hat. 

, inwieweit diese Schwelle der Form und den Dimen- 

bei der elektrolytischen Wasserstoffabscheidung an 


Abschatzung des Tunnel- 


Bede utung ist, beantworten zu k6nnen, werden wir zu- 


/ 


er geometrischen Eigenschaften (Form und Grdésse) der Schwelle 


Konstante 4 systematischer untersuchen. 


ERWENDUNG DER ECKARTSCHEN SCHWELLI 


ru diesem Zweck vor allem die Schwelle (8) betrachten, mit der die 


deutend leichter als mit der Schwelle (7) auszufitihren sind. Wir 
einen schon friiher beniitzten Ausdruck fiir die Durchlassigkeit der 


| A entspricht einer Veranderung von 7 um etwa 0,3 V eine 
Anderung von / 7 erg und von /,, um 0.1 A. 
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Schwelle, der eine Verallgemeinerung der bekannten Wentzel—Brillouinschen 
Formel,* darstellt.°-"* Wir schreiben diesen hier zweckmiassig in einer etwas ver- 
anderten Form, nimlich 
W = {1 + exp 0[2 — V/(y) —- VQ —g@}} (10) 

wo y = U/E, und 

2aly/ (2mE,) 11) 

——————, « — = —-__— ( 

h l : : 

bedeuten. Mit den Beziehungen (10) und (11) ergibt sich nach Gleichung (9) fiir die 
Entladungsstromdichte der Ausdruck 


Ky fy exp [2 y y q))} ‘exp [ vy q)] dy, (12) 


kT 


der analytisch schwer, durch graphische Intergration jedoch leicht ausgewertet 
werden kann. Dies wurde mit K | unter der Annahme ausgefiihrt, dass gemass 
Gleichung (8) bei 7 0, O Q, = 0, also q ey/E, ist. Dabei haben wir fiir y 


/ 


Werten von etwa 20 bis 40 und fiir 6 solche von etwa 4 bis 20 beniitzt (Tabelle 1) 


Diesen Werte fiir 6 entspricht z.B. fiir die elektrolytische H*-Entladung bei y = 26,5, 
wenn 7 = 273° ist, eine Schwellenhéhe (bei 7 = 0) Ey = 1 - 10-* erg (14,5 kcal/mol) 
und Schwellenbreiten von etwa 2/ = 0,5 A bis 2/ = 2 A. 

Die Rechnungsergebnisse fiir y = 26,5 sind in der Form logi= F(g/y) (wo 
g/y = &n/kT ist) fiir vier Werte von 6 in der Abb. | graphisch wiedergegeben. Man 
sieht, dass die Kurven einen anfanglichen fast geradlinigen Verlauf in umso grésseren 
Potentialgebieten haben, je grésser der entsprechende Wert von 0 ist; der Giiltigkeits- 
bereich der Tafelschen Gleichung (5) ist etwa 0,2 V bei 6 = 4,46 und etwa 0,5 V bei 
a) 17,8. Gleichzeitig wird der Wert von 6 mit Vergrésserung von 0 immer kleiner, 
wie die Zahlen fiir b = (0n/0 log i), _, bzw. by/b,*' in Tabelle 1 zeigen. 


TABELLE |. ECKARTSCHE SCHWELLI 





4.46 0,168 
5,93 0,224 
8,91 0,337 
12,47 0,340 
8,91 0,458 
13,35 0,502 
17,80 0,670 
17,80 0,918 








* Diese ist praktisch exakt unter der Bedingung, dass sich die Partikeln quasiklassisch verhalten, 
d.h. die Lange der De -Broglieschen Welle 2 = h/p < 2/ sein soll, was fiir die Schwelle (8) der Unge- 
leichung 32ml/*E,/h*? > 1 gleichwertig ist. Entsprechend ist Gleichung (10) fiir 6 > 10 als genau 
anzusehen, was in der Regel bei physikalisch-chemischen Vorgange erfiillt ist. Einige hier gegebene 
Ergebnisse, die sich auf 0 10 beziehen, sind auch mit Hilfe der exakten Eckartschen Forme]?? fiir 
die Durchlassigkeit der Schwelle (8) berechnet. 
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TABELLE 2. T = 298 





Schwelle y | y bo/bo*' by bp 


Eckartsche 8 48 2,30 0,266 0,188 
parabolische ,t , 1,85 0,214 0,150 














ee 
/ 


ABB. | 


Daraus folgt, dass bei gegebener Schwellenhéhe und konstanter Temperatur (y 
const) die Vergrésserung der Schwellenbreite sowie der Masse der Partikeln, die zur 
Verkleinerung des Tunneleffekts fuihrt, eine Verkleinerung der Tafelschen Konstante 
b zur Folge hat. Bei dem gewahlten Wert von y 26,5 erreicht 45, den klassischen 
Wert 4,*' bei etwa 0 24 (Abb. 2). Bei 7 273° bedeuten diese Werte eine Schwel- 
lenhéhe von £, 1-10" erg und eine Schwellenbreite von etwa 2/ = 2,7 A fiir die 
kathodische Protonenentladung bzw. 2/ ~ 1,9 A fiir Deuteronenentladung. 

Den Einfluss einer Veranderung von y bei 6 = const kann man an Hand eines 
Vergleichs der Kurven B und Bin Abb. | beurteilen, die demselben Wert von 6 = 8,91 
entsprechen und sich durch den Wert von y unterscheiden, der y = 26,5 fiir die Kurve 
Bund y = 19,4 fiir die Kurve B’ betragt. Man sieht, dass bei bestimmten Schwellen- 
dimensionen und bestimmter Teilchenmasse (0 = const) die Erh6hung der Tempera- 
tur (d.h. die Verkleinerung von y), die eine Verminderung der Rolle des Tunneleffekts 
bedeutet, eine strengere Giltigkeit der Tafelschen Gleichung (geradlinigerer Verlauf 
der Kurve B als der Kurve B) zur Folge hat, wobei der Wert der Konstante 6 gleich- 
zeitig kleiner wird. Fiir Protonen entspricht z.B. der Wert 6 = 8,9 einem E, von 

| A und dann wird T = 273° fiir die Kurve B(y = 26,5) und 

373° fiir die Kurve B’ (y 19,4) sein, denen die Werte 5, = 0,165 V und 4, 
0,190 V entsprechen, d.h. im Mittel eine Veranderung von etwa 2,5 mV pro Grad, die 
bedeutend grésser als im klassischen Fall (0,4 mV pro Grad) ist. Bei grésseren 0- 
Werten (kleinere Tunneleffekte) verkleinert sich der Temperaturkoeffizient von 5; so 
ergibt sich z.B. aus dem Resultat einer Berechnung (auf Abb. | nicht aufgetragen) mit 
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App. 2. Kurve A: Eckartsche Schwelle (8). Kurve B: Parabolische Schwelle (13). 





kl 


log b,/b, 








> 
Db 








-0,6 
log 3/7 
ApB. 3. Kurve A: 


Eckartsche Schwelle (8). Kurve B: Parabolische Schwelle (13) 


O 


17,8 und denselben Werten fiir y (26,5 und 19,4) nahezu der klassische Wert db,*! 
dT = 0,4 mV. 


Es lasst sich zeigen, dass die Abhangigkeit der Konstante b) = (07/0 lg i), 9 von 
den Parametern 6 und y einer einfachen Gesetzmassigkeit gehorcht, gemass der die 
Grosse by/by*', wo by*' die klassisch berechnete Konstante bp ist, eindeutig durch das 


Verhaltnis 6/y bestimmt ist. Das sieht man aus der Abb. 2, Kurve A, auf der die Daten 
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aus der Tabelle 1, die sich auf sehr verschiedene Werte von 6 und y beziehen 
(einschliesslich derjenigen, die in Abb | gegeben sind), graphisch dargestellt sind. 
Dieselbe Bezichung in logarithmischer Form zeigt auch Abb. 3, Kurve A. 

Diese Ergebnisse bestatigen tatsachlich fiir die Schwelle (8) die erwartete Abhan- 
gigkeit der Konstante ’ von den Schwellendimensionen, von der Masse der Ionen und 
von der Temperatur. Fiir die Schwelle (7), die besonders fiir 7 — 0 einen nicht allzu 
verschiedenen Verlauf aufweist, wiirden sich zweifellos qualitativ dieselben Folgerung- 


iv 


*n die entsprechenden b-Werte, wie schon erwahnt, kleiner 


ll. VERWENDUNG DER PARABOLISCHEN SCHWELLI 
kurzem haben wir eine unsymmetrische Schwelle untersucht," die fiir unsere 
> durch die Gleichung 

; x I j 

Os | pe) * (aq a) ” 

lt werden kann, wenn wir fiir die Warmeténung des Elektrodenvorgangs 

tzen, d.h. beim Gleichgewicht der Elektrode (7 = 0) eine symme- 

hwelle V.(x) (Q, 0) mit der Hé6he £, und der Breite 2d annehmen, 
lektrische Feld f(x, 7) tberlagert wird. 

Ausdruck fiir die Stromdichte in der Form der Gleichung (2) 


fiir die Schwelle (13) gelten;™ 


Ll soe 
= — - (14) 
2 16E 2 
), T)* durch die Beziehung 
T) Kx(y, T) exp (— E,/kT) (15) 
dargestellt werden, wo « P/P i/i*'+ die Quantenkorrektur als Verhaltnis der 
totalen Durchlassigkeit P der Schwelle zum klassischen Wert P*! derselben darstellt. 
Die Grosse « fiir die Schwelle (13) wurde nach Gleichung (9) unter Voraussetzung 
eines quasiklassischen Verhaltens des Systemst mit Hilfe des Ausdrucks 


-() 


2n2dV (2mE,) [E — U\ |" 
e\p ——— -—— (= (16) 


fiir die Durchlassigkeit berechnet," der die entsprechende Verallgemeinerung der 
Wentzel—Brillouinschen Formel fiir die Schwelle (13) darstellt. 
Aus Gleichung (2) erhalt man zunachst fiir «e7/kKT > 1 mit Hilfe der Beziehung 


(15) fiir den Entladungsstrom / i den Ausdruck 


a) Ox dln x 


Olni sae 
On kT kTOy On ” 


(17) 


in dem die beiden ersten Glieder dem klassischen Fall entsprechen, dass die Veriande- 
rung von « mit » nach Gleichung (14) beriicksichtigt wird, und das dritte Glied 
folgendermassen berechnet werden kann. 

* Es ist allgemein A(»,7T) 4’‘(n,T) + A'(y,T), wo beide Summanden die entsprechenden 


Faktoren in den Ausdriicken fiir i’ und i” in Gleichung (1) sind.*° 
+ Vrel. Anm. S.201 
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Die Grésse « in Gleichung (15) wird bequem durch die Parameter 


E. , 2n*dv (2mE,) 


—— , ——— 18 
kT h ia 


ausgedriickt."* Hier haben y und q offenbar dieselbe Bedeutung wie in Gleichung (10) 
(12), wenn Q, = Oist, und dasselbe gilt fiir 6, wenn wir beriicksichtigen, dass mit einer 
parabolischen Schwelle mit der Breite 2d, der oberste Teil einer Eckartschen Schwelle 
mit der Breite 2/ approximiert werden kann, wenn die Beziehung d = //7z besteht."* 
Es sind hier die drei folgenden Faille zu unterschieden :14,16 


(a) 0 
In diesem Fall ergibt sich fiir die Grésse « = P exp (yw) die Beziehung* 
a exp [ (0 y)o] 


f 
4 


— exp (—dw) ¥} — exp (— 20a I, (19) 


/ 4 


nach der «x, wie Gleichung (18) zeigt, vermittelst ~ als eine Funktion der U berspannung 
» erscheint. 
Im allgemeinen erhalt man durch logarithmische Differentiation aus den Rela- 
tionen (19) und (18) unter Voraussetzung, dass du It ist, den Ausdruck 
OlInk« <@lnKkdw (6 — y)e(en 


}} exp (0 


~ 


On Om On 2E,[{[x(d — y)/d]/[sin a 3 
mit dem sich aus den Gleichungen (17) und (14) die Beziehung 
0 Ini i €77 f é)) 4E, | 


é 
~ gens ees _ 9 (0 Y) ——a— a. <a a Cnet ce ~ 
kT 16E,kT7 2E, ({[7(0 — y)/d]/[sin wy/d]} exp (0 
ergibt. 
Ist €7/2E, |, so wird nach Gleichung (14) « Ne 1/2 und nach Gleichung 
(18), @ | sodass man aus Gleichung (21) unter Streichung des zweiten Gliedes den 


Ausdruck 


(22) 


h ’ ; j 2 / 
Do ) <a—() "" _ 


fiir den 
Zusammenhang zwischen Stromdichte und Uberspannung im betrachten Fall nicht zu 


erhalt. Danach wird die von 7 unabhangige Grosse b) = (0n/0 logi), 
grosser 7/-Bereiche (e7/2E, < 1) massgebend sein. 
* Anstatt dieser kann man auch die Beziehung™ 


————m (exp [—(0 — y)a@ exp [(6 — y)/10] 


A 


(19°) 


beniitzen, die auf eine andere Weise abgeleitet wurde. Beide Ausdriicke fiihren zu gut iibereinstim- 
menden Werten fiir «, wenn Ow | ist, wie dies praktish in der Regel zutrifft. 

Diese Bedingung ist allerdings fiir die weiteren Schlussfolgerungen gar nicht notwendig; sie 
wird nur zwecks Vereinfachung des Ausdrucks (19) und der daraus abgeleiteten Beziehungen 


vorausgesetzt. 
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Die entsprechende klassische Beziehung ergibt sich unmittelbar aus Gleichung (17), 
wenn allgemein « = i/i*'. | gesetzt und speziell fiir den Fall e7 <2E, der Wert 
x = 0,5 eingefthrt wird: 

On 
by** (._—__ | ~ . (23) 
0 log i**/, 0 3 

Diese Relation bestimmt offenbar den klassischen Wert der Konstante 5 der 
lafelschen Gleichung (5), die im betrachteten Gebiet (e7 < 2£,) giiltig ist. Durch 
Integration der Gleichung (22) unter derselben Voraussetzung (e7 < 2£,) erhalten 
wir wieder die Tafelsche Beziehung mit einem etwas verschiedenen Wert der Kons- 
tarite b = b,. Soweit aber y = E,/kT > 1 ist, wie es sein soll, so wird by = b*' sein, 
da das zweite Glied im Klammerausdruck der Gleichung (22) nicht grésser als | sein 
kann, wenn 6 > y ist (es strebt gegen | fiir 6 —» y und wird verschwindend klein fiir 
6 > y). 

Fiir gréssere Bereiche von 7 wird die Tafelsche Gleichung fiir die Schwelle (13) 
sowohl bei klassischer als auch bei quantenmechanischer Betrachtung nicht mehr 
geniigend exakt giiltig sein, doch wird praktisch in beiden Fallen derselbe Zusam- 
menhang zwischen Stromdichte und Uberspannung bestehen, wenn (6 — y) @ > List. 
In der Tat kann man unter dieser Bedingung das dritte Glied in Gleichung (21) 
das die Quantenkorrektur zur Tafelschen Gleichung darstellt, gegeniiber den beiden 


klassischen Gliedern immer vernachlassigen.* 


(b) y 0 
In diesem Falle ergibt sich, wenn (y — 0) m > 2 ist, fiir die Grosse x = Pexp yw 


der einfache Ausdruck™ 


— exp (y do}, (24) 


/ 


nach dem « bzw. A in Gleichung (15) exponentiell von m bzw. 7 abhangen wird (es 
gilt nimlich noch Gleichung (18) und (14) m = 1 — aey/E9). Daraus folgt gemass den 


Beziehungen (18) 
OiInk @lnKk dw e (ey 
0? 2E, \4E, 


i 


womit man aus den Gleichungen (17), (14) und (24) den Ausdruck 


Olni 


LE ev) 
= — —— + (y )) — I (26) 
0” kT L6E,kT7 ; 
erhalt. 

Ist en/4E, 1, so wird nach Gleichung (14) « Ley 1/2 und man darf das 
zweite Glied in Gleichung (17) bzw. (26) streichen, sodass aus Gleichung (26) mit Hilfe 


der Gleichungen (18) die Beziehung 


~ 27 
= (27) 


* Dieselbe Schlussfolgerung ergibt sich auch unmittelbar aus Gleichung (19), in der das zweite 
Glied rechts bei geniigend grossen Werten von (0 yor 2) gestrichen werden kann; dann wird 
«x von w bzw. » unabhangig sein und dasselbe wird, wie im klassischen Fall, nach Gleichung (15) 


fiir den Faktor A in Gleichung (2) gelten. 
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folgt. Durch Integration erhalt man daraus offenbar die Tafelsche Gleichung (5), in 
der aber die Konstante b durch den Ausdruck 
On me Eo a 
b, = (~—} 2,3 <= (28) 
Olgi/, _» 0,5e6 
bestimmt ist, der anstatt der klassischen Relation (23) erscheint. 
Aus diesen (28) und (23) Gleichungen erhalt man die einfache Beziehung 
— oder . : (29) 
; ite oo 
0 j 
Aus der Gleichung (28) ersieht man, dass der Wert der Tafelschen Konstante } nur 
von den Dimensionen der Schwelle (13) und gar nicht von der Temperatur abhangt, 


wenn y > 0 ist. 


(Cc) yO 
In diesem Falle wird « durch den Ausdruck!4 
k = dofl iy — dw — 40(y — dwF + +++] (30) 
bestimmt, sodass sich fiir (y — 0) wm < 1, d.h. « ~ dm mit Hilfe der Beziehungen (17) 
und (14) die Gleichung ; 
dlni ae ey (2 
kT 16E,kT 2E,w \4E, 


ergibt. Wenn e7/2E, ist, so erhalt man daraus, wie oben, die Relation 





‘ 
é 


1), 


aE,” 


also wird fiir y > 1 der klassische Ausdruck (23) fiir die Tafelsche Konstante by 
herauskommen. Dasselbe Ergebnis wiirde man sowohl aus Gleichung (22) als 
auch aus Gleichung (26) unmittelbar fiir y = 6 erhalten, doch ist diese Ableitung 
insofern nicht korrekt, als beide Gleichungen gerade fiir y = 6 nicht exakt giiltig sind. 

Aus dem Vorangehenden folgt, dass fiir die parabolische Schwelle (13) der Wert 
der Grosse bo/by*", genau wie es bei der Eckartschen Schwelle (8) der Fall war, durch 
das Verhiltnis 6/y vollkommen bestimmt ist, wie dies auch graphisch in Abb. 2 bzw. 
Abb 3, Kurve B dargestellt ist. Fir 0/y > 1 ist bp/by*" eine nach dem einfachen 
hyperbolischen Gesetz (29) mit 6/y abnehmende Funktion, wobei in diesem Gebiet 
by/by*' | ist; bei 0/y = 1 wird by/b,*' | und bei 6/y > 1 bleibt dieser Wert unver- 
andert. Dadurch wird die erwartete Abhangigkeit der Tafelschen Konstante 5 von den 
Parametern der Schwelle, sowie von der Masse der lonen und von der Temperatur, 
an Hand einer anderen Potentialschwelle gepriift. 

IV. DIE WERTE DER TAFELSCHEN KONSTANTE 4 UND DIE GROSSI 

DER QUANTENEFFEKTE 

Aus der vorangehenden Untersuchung erhellt zunaéchst nochmal die Bedeutung 
der geometrischen Eigenschaften der Potentialschwelle fiir den Charakter der Bezie- 
hung zwischen Stromdichte und Uberspannung. Diese Verhaltnisse kommen 
besonders deutlich im Giiltigkeitsbereich der Tafelschen Gleichung dadurch zum 
Ausdruck, dass fiir die parabolische Schwelle (13) die grésse by/by*" als Funktion von 
6/y eine andere mathematische Form als fiir die Eckartsche Schwelle (8) hat, wie in 
Abb. 2 und 3 ersichtlich ist. 


Q 
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Das Verhiltnis 6/y kann mit der Beteiligung des Tunneleffekts an der Gesamt- 
geschwindigkeit des Vorgangs in Zusammenhang gebracht werden. Diese kann 
unmittelbar durch das Verhaltnis des Tunnelstroms zum quasiklassischen Strom der 
Partikeln, die durch bzw. iiber die Schwelle passieren, d.h. durch die Grésse i’/i”, oder 
was gleichbedeutend ist, durch das Verhaltnis des Tunnelstroms zum Gesammtstrom 

i bestimmt werden. Die Rolle des Tunneleffekts kann auch auf indirektem Wege 
durch die Quantenkorrektur zur klassischen Reaktionsgeschwindigkeit, d.h. durch die 
Grosse x = i/i*' abgeschatzt werden, doch ist dabei zu beriicksichtigen, dass darin 
gleichzeitig auch der entgegengesetzte Einfluss der Reflexion der Partikeln iiber die 
Schwellen mit enthalten ist, sodass auf diese Weise die relative Bedeutung beider 
engverbundenen Quanteneffekte vereinzelt nicht bestimmt werden kann.* 

Eine Naherungsformel fiir das Verhaltnis i’/i” wurde von Christov’® zuerst fiir die 
symmetrische rechteckige Schwelle abgeleitet. Daraus ergibt sich eine Beziehung 
zwischen den Parametern der Schwelle, dar Masse der Partikeln und der Temperatur, 
bei welchen i'/i” ~ 1 bzw. i’/i ~ 0,5 wird, die in der Form 327?mp,*°(kT)*/h?E, ~ 19:8 
oder auch’” 


pnopentaegeton (33) 


8arkly/ (2m) 


geschrieben werden kann. 7, ist also die Temperatur, bei der die Ubergangsgesch- 


windigkeiten von Partikeln gegebener Masse m durch und iiber eine Schwelle gege- 
bener Dicke py = 2/ und Hohe £, nahezu gleich sind. Fiir 7 < 7, wird der Tunnel- 
effekt eine vorherrschende Rolle gegeniiber dem quasiklassischen Mechanismus (d.h. 
dem Ubergang iiber die Schwelle) spielen, und das ungekehrte wird fiir T > 7, 
gelten. 

Analoge Beziehungen haben wir vor kurzem™ fiir glatte Potentialschwellen 
einfacher Form abgeleitet. Fiir die (unsymmetrische) parabolische Schwelle (13) 
ergibt sich, dass bei 6 = 2y exakt i’/i” = 1 ist, wenn yw > 5 ist, woraus die Formel 


2E hy/ Ey 
Ey __ Ey on 
ko mkdy/ (2m) 


folgt. Diese Beziehung gilt annahrend fiir alle Schwellen, deren oberster Teil durch 
eine Parabel (mit der Halbbreite d) approximiert werden kann. Das ist insbesondere 
fiir die Eckartsche Schwelle (8), sowie fiir die Schwelle (7), der Fall, doch erweist sich 
fiir diese Schwellen, dass genauer 6 = 1,75y der Beziehungi’/i” = | entspricht, sodass 
die exaktere Formel!® 
8 wk/y/ (2m) 

verwendet werden kann.7 

Bei grossem Beteiligungsgrad des Tunneleffekts (i’/i ~ 1 bzw. i’/i 1) kann man die Reflexion, 
die durch das Verhiltniss i”/i*' bestimmt ist!®"’, vernachlassigen. Ist jedoch i’/i” ~ 1, so sind die 
Rollen des Tunneleffeckts und der Reflexion vergleichbar, wenn wir beriicksichtigen, dass i”/i*' ~ 1 


ist (von etwa 0,5 bis 1)** 
Fiir eine beliebige glatte Schwelle kann man die Naherungsformel”® 
hW/A 
T. = 
27/ (12m) 


beniitzen, worin A oe? V(x,,)/éx® die Kriimmung der Schwelle im Maximum bedeutet. 
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Anstatt der Relation (33) bis (35), die der Bedingung i’/i” | entsprechen, hat 

Goldanskii'® zur Bestimmung der charakteristischen Temperatur, iiber welcher der 
Tunneleffekt vernachlassigbar ist, die Beziehung 

hy/ E, 

ai 779) (36) 

2a*kdy/(2m) 

fiir alle Schwellen vorgeschlagen, deren Verlauf im obersten Teil angenihert durch 

eine Parabel dargestellt werden kann. Diese Beziehung erhalt man aus der Bedingung 

0 = y, die anstatt der Gleichung 0 = 2y vorausgesetzt wird, aus der die Relationen 

(34) und (35) abgeleitet wurden, sodass 7;,’ ~ 7,,/2 ist. Wahrend aber bei y ~ 6/2 

(T =~ T,) die Gleichung i'/i” ~ 1 gilt, so kann bei y ~ 6(T= T,) i’/i | sein, 

sodass fiir T > 7,’ der Tunneleffekt in der Regel gar nicht vernachlassigt werden kann; 

es ist jedenfalls unzweifelhaft, dass fiir 7 < 7,’, nur die Tunneliiberginge fiir die 


Reaktionsgeschwindigkeit eine praktische Bedeutung haben, sodass die Uberginge 


liber die Schwelle vollkommen ausser Acht gelassen werden kénnen. 

Mann kann demgemiass in |. Naherung die drei folgenden Gebiete unterscheiden: 

(1) Das Gebiet vernachlassigbarer Quanteneffekte (Tunneleffekt und Reflexion 
liber die Schwelle): y < 6/2(T > T,,). 

(2) Das Gabiet massiger Tunneleffekte: 6/2 < y < 6(T,’ 

(3) Das Gebiet grosser Tunneleffekte: y > 0 (7 T, ). 

Natirlich ist damit iberhaupt keine scharfe Trennung zwischen den entsprechen 
den Gebieten gegeben. 

Wir kénnen aber doch auf Grund obiger Aufteilung die Grésse der Quanteneffekte 
bei der kathodischen Entladung der lonen mit den Giiltigkeitsbedingungen der 
Tafelschen Gleichung und speziell mit den entsprechenden Werten der Konstante 6 
in Zusammenhang bringen. 

Fir das Ubergangsgebiet zwischen den Gebieten mit verschwindenden und 
massigen Quanteneffekten y ~ 0/2 (T ~ T,,) gilt angenadhert die Wignersche Quanten- 
korrektur? zur klassischen Geschwindigkeit des Vorgangs, die die erste Naherung 
angibt. Doch sind bei y ~ 0/2 (7 = T,,) der Tunneleffekt und die Reflexion tiber den 
Potentialberg jeder fiir sich keineswegs vernachlassigbar, sie kompensieren sich aber 
teilweise gegenseitig derart, dass das mittlere Verhalten des Systems von dem klass- 
ischen nicht zu viel abweicht und die wirkliche Reaktionsgeschwindigkeit die klassisch 
berechnete nicht wesentlich iibertrifft (i/i*' ~ 1,5). 

Wie schon bemerkt, gilt fiir dieses Zwischengebiet fiir jede beliebige Schwelle 
immer die Tafelsche Gleichung, mit dem klassischen Wert der Konstante 5.™ 

Im Gebiet massiger Tunneleffekte 6/2 < y < 0(7, T > T,,) vartiert bei der 
parabolischen Schwelle (13) i'/i” von | bis yw = 0m.” Wird dm > 1, so kann der 
Tunneleffekt eine sehr bedeutende Rolle spielen, bei der die Quantenkorrektur 
wesentlich grésser ist als die erste (Wignersche) Naherung. Unter diesen Umstanden 
wird, wie oben gezeigt, die Tafelsche Gleichung mit dem klassischen Wert der 
Konstante 6 praktisch exakt gelten, insofern e7/2E, | ist, genau so wie dies nach 
der klassischen Theorie sein soll; bei der Hg-Kathode (£, ;, > 1,5. 10-™ erg”) ist der 
entsprechende 7/-Bereich etwa 0,5 V. Die Giiltigkeit der Tafelschen Gleichung mit dem 
klassischen Wert von b im Gebiet 6 > y > 0/2 fiir die Eckartsche Schwelle (8), sowie 
fiir die ahnliche Schwelle (7), ergibt sich unmittelbar aus der Abb. 2, in der o/b )*' I 
fiir 6/y > 1 ist. Der entsprechende »-Bereich fiir die Hg-Elektrode wird aber fiir die 
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Schwelle (8) und noch mehr fiir die Schwelle (7) nicht kleiner als 1 V sein, da fiir diese 
die Veranderung der Grosse « in Gleichung (6) viel geringer als fiir die Parabelschwelle 
ist 

Der Tunneleffekt kann auch bei diesen Schwellen bedeutende Werte erreichen, 
doch ist er immer kleiner als fiir eine parabolische Schwelle, die dem gleichen Wert 
von 0/y entspricht, d.h. mit der der Verlauf der Eckartschen Schwelle in der Nahe des 
Maximums approximiert werden kann. 

Im Gebiet grosser Tunneleffekte y > 6 (7 l..) treten die wesentlichen Unter- 
schiede in den Eigenschaften der Potentialfunktionen (13) und (8) bzw. (7) besonders 
klar hervor. Fiir die parabolische Schwelle (13) kann hier die Tafelsche Gleichung 
gemiass der Bedingung &7/4E, | in ziemlich breiten 7-Bereichen (0,5—1 V) giiltig 
sein, wenn E,, wie es bei der Hg-Elektrode der Fall ist, gross ist. Die Konstante 4 ist 
dabei immer grésser als b*' und sie kann nach Gleichung (28) bzw. (29) besonders 
grosse Werte bei Erhéhung und “Verdiinnung” der Schwelle, d.h. bei Vergrésserung 

Tunneleffekts (, 6) erreichen. Es ist aber sehr bemerkenswert, dass beim 
m Gebiet miassiger ins Gebiet grosser Tunneleffekte, die Tafelsche 

ganz unabhangig von der Temperatur wird. Also stellt in dieser 

die parabolische Schwelle eine scharfe Grenze zwischen 

Ein ahnliches Verhalten zeigt diese Schwelle auch in bezug auf die 
ingigkeit der Reaktionschwindigkeit, die beim Ubergang vom Gebiet 
o, wenn auch nicht so plotzlich, doch aber sehr schnell von der 

fast unabhangig wird.'*.'’ Damit findet die Einfiihrung der charakteri- 
ratur 7,” durch die Beziehung (36) die dem Trennpunkt y = 0 ent- 

Berechtigung fiir die parabolische Schwelle nicht nur vom Standpunkt 
ischen, sondern auch noch mehr vom Standpunkt der elektrochemischen 


Die Verhaltnisse liegen jedoch wesentlich anders bei der Eckartschen Schwelle (8), 
bei der ahnlich verlaufenden Schwelle (7). Fiir diese bleibt die Tafelsche 
Konstante 5 im ganzen Gebiet 3  temperaturabhangig, wobei die Vergrésserung 
von Ab iiber die klassischen Werte ganz allmahlich geschieht. Das sieht man deutlich in 
Abb. 2, nach der +, fiir die Schwelle (8) auch fiir 6/y | von 4,*': nicht sehr verschie- 
vaben kann; das noch mehr fiir die Schwelle (7), fiir welche 4, erst bei 
erdsser als 5,*' wird.* Es ist klar, dass fiir diese Schwellen der Punkt 


T,..)in bezug auf die Tafelsche Konstante 4 keine scharfe Grenze zwischen 


den Gebieten kleiner und massiger Tunneleffekte darstellen kann. Dies gilt auch fiir 


richung zwischen Reaktiongeschwindigkeit und Temperatur; beim Ubergang 


die Bez 
vom Gebiet + 6 ins Gebiet y > 6 vermindert sich zwar die effektive Aktivierungs- 
- allmahlich, sodass die Geschwindigkeit des Prozesses auch fiir y > 0 wesent- 
lemperatur abhangig ist (Bell®, Vrgl. auch":'*.'*). Deshalb kann man 
durch die Relation (36) eigentlich keine fiir die Eckartsche Schwelle charakterische 
remperatur 7,’ definieren,t diese kann jedoch konventionell auch fiir diese Schwelle 
Teil | dieser Arbeit 
Eine einwandfreie theoretische Ableitung der Beziehung (36) ist von Goldanskii'* nicht gegeben 
worden. Wéahrend aber diese fiir die parabolisch Schwelle schon durch die Bellschen Untersuch- 
ungen eine Begriindung finden kann, so scheint dies fiir die Eckartsche Schwelle unméglich zu 
sein Demgegeniiber sind die Beziehung (33) und (34) fiir die rechteckige und die parabolische 
Schwellen theoretisch gut begriindet und praktisch gilt dasselbe fiir die entsprechende Beziehung (35) 


fiir die Eckartsche Schwelle,'°® 
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als Grenze zwischen den Gebieten massiger und grosser Quanteneffekte angenommen 
werden. 

Nach Abb. 2 bzw. 3 ist die Konstante 5, fiir die Eckartsche Schwelle (8) bzw. (7) 
immer kleiner als fiir die dem gleichen Wert von 0/y entsprechende parabolische 
Schwelle, mit der der oberste Verlauf der ersten approximiert werden kann. Der 
Tunneleffekt wird demgemass fiir die Schwelle (8) bzw. (7) bedeutend kleiner als fiir 
die Schwelle (3) sein, was mit dem Umstand zu erklaren ist, dass die erste viel mehr 
ausgebreitet ist als die zweite (/ = 7d). Wenn aber beide Schwellen bei gleicher Héhe 
auch gleiche Grundbreite (2/ 2d) haben so wird die Eckartsche Schwelle im 
Durchschnitt betrachtlich diinner sein als die parabolische, so dass der Tunneleffekt 
und infolgedessen die Konstante by bei der ersten bedeutend grésser als der zweiten 
sein wird. 

Die vorliegende Untersuchung wirft volles Licht auf den Grund der betrachtlichen 


Unterschiede zwischen den ersten von uns,” 


einerseits, und von Conway”!, anderseits, 
berechneten Werten fiir die Neigung 5 der Tafelschen Geraden bei der elektrolytischen 
Wasserstoffabscheidung. Diese Unterschiede sind offenbar wesentlich auf den sehr 
verschiedenen Verlauf der Schwelle zuriickzufthren, der in den beiden Berechnungen 
angenommen wurde. Im folgenden soll nun noch die eingangs gestellte Frage nach 
der wirklichen Form und Grosse der Potentialschwelle, wenn auch unvollstandig, 
diskutiert werden. 

Conway hat seiner Berechnung die von Parsons und Bockris*® ausgefihrte 
theoretische Konstruktion der Schwelle fiir die kathodische H*-Entladung an der 
Hg-Elektrode zugrunde gelegt, bei der unter der Annahme einer wahrscheinlichsten 


Dicke der Doppelschicht von 1,75 A eine Schwellenbreite von etwa 0,5A ange- 


nommen wurde. Die Héhe der Schwelle ist durch Schneidung der mit Hilfe der 
Morseschen Potentialfunktion berechneten Hydratationskurve des Protons und Adsorp- 
tionskurve des H-Atoms (unter Beriicksichtigung des Abstossungspotentials zwischen 
H und H,QO) zu etwa 18 kcal/mol und die Warmet6nnung zu —2,5 kcal/mol beim 
Potential der Nulladung berechnet worden. Conway hat weiter angenommen, dass 
eine solche Schwelle mit der Eckartschen Potentialfunktion (8) dargestellt werden kann 
und hat hiermit die schon angegebenen Werte der Tafelschen Konstante 5, = 0,25 V 
und b, = 0,17 V bei 7 298° gefunden. Diese Ergebnisse widersprechen aber den 
Erfahrungswerten 5, = 6, = 0,116 V” fiir die Hg-Elektrode und daraus folgt 
unzweifelhaft, dass die vorausgesetzte Schwelle fiir diese Elektrode der Wirklichkeit 
nicht entsprechen kann. 

Es treten zunadchst Bedenken auf in bezug auf die angenommene Form der 
Potentialschwelle. Mit Hilfe der Schwelle (7) wurde man sicher niedrigere Werte fiir 
b als mit der Schwelle (8) erhalten,* doch lasst sich dadurch die Differenz zwischen den 
berechneten und gemessenen b-Werten nicht zum Verschwinden bringen. Es ist auch 
fraglich, ob mit einer Morseschen Funktion, die wesentlich das Potential zwischen 
zwei neutralen Atomen darstellt, auch die Wechselwirkung zwischen einem 
H*-Ion und einem polaren H,O-Molekul gut ausgedriickt werden kann. Lassen wir, 
wie ublich, diese Méglichkeit zu, so ist jedoch zu beachten, dass eine durch Schneidung 
von zwei Morseschen Kurven entstandene Schwelle mit einer Eckartschen Funktion, 
wie schon friher’® bemerkt, nicht approximiert werden kann. Dafiir soll nach 
Goldanskii'’ die parabolische Schwelle viel geeigneter sein. Ausgehend von der 


* Vgl. Teil I dieser Arbeit. 
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parabolischen Approximation haben w ir die Konstante 4 fiir eine Schwelle berechnet, 
die nahezu dieselben Dimensionen, wie die von Conway angenommenen hat. Zwecks 
benutzten wir, wie im Vorangehenden, fiir 7 = 0 eine symmetrische 

r Breite 0,5 A und mit der Hohe 1,07-10-™” erg (15,5 kcal/mol).* Die 

Ergebnisse der Berechnung sind in Tabelle 2 mit den entsprechenden Werten fiir eine 
Eckartsche welle mi -r gleichen Hohe und Breite zusammengestellt. Man 
le Schwellen 6/y bedeutend kleiner als | ist, also befinden wir uns 

grosser Tunneleffekte. Dementsprechend sind die angegebenen b-Werte 

e Eckartsche Schwelle sind diese aus der Abb. 3 abgelesen und unter- 
h nicht viel von den von Conway”! berechneten b-Werten. Fir die 
parabolische Schwelle sind die entsprechenden nach Gleichung (29) berechneten 


+ 
A 


erte kleiner, aber doch betrichlich grésser als by“: = 0,116V. Daraus folgt, dass 

unabhangig von der Form der Schwelle, die oben angenommenen Dimensionen nicht 
lie richtigen sein kénnen. 

Es wird klar, dass bei der elektrochemischen H*- und D*-Entladung an der Hg- 

nneleffekt nur eine massige Rolle, eben so dass sich die klassischen 

h-Werte ergeben, spielen kann. Mann kann hiervon die Mindestwerte der Schwellen- 

dimensionen, die der Bedingung by = 5)“: geniigen, folgendermassen bestimmen: 


Fiir die parabolische Schwelle sind diese Werte durch die Beziehung 0/y > | bestimmt. 


Die Héhe der Schwelle kann nicht kleiner als die effektive Aktivierungsenergie - ‘sein, 
die erfahrungsgemiass Fy, y 1,50-10-! erg (21,7 kcal mol)” fiir die kathodische 


H,-Abscheidung bei» 0 betragt. Es folgtalsoaus E, E,, dass y E,/kT > 36,4 
bei 7 298° sein muss, woraus man aus der Gleichung 0 = 3 36,4 nach der 
Bezichung (18) fiir die Breite der Schwelle 2d > 1,1 A erhalt. Fiir die Eckartsche 
b,*': bei d = 0,9y, so dass sich fiir die kleinste 


Schwelle (8) ist nach Abb. 2 bzw. 3 dy 


Schwellenbreite 2/~ 3,7 A ergibt; eine analoge Berechnung fiir die Schwelle (7) 
fiihrt zur entsprechenden Beziehung 2/ = 2,7 A. Man sieht, dass bei den beiden 
letzten Schwellenmodellen, die klassischen Werte der Konstante 5, erst bei einer 
\usdehnung der Schwelle erreicht werden, bei der die Dicke der Doppelschicht 
(1,52 A) weit iibertroffen wird. Das beweist nochmals die Unméglichkeit mit diesen 
Modellen den ganzen Verlauf der wirklichen Schwelle zu approximieren. Nur die 
parabolische Schwelle kann nicht aus diesem Grunde ausgeschlossen werden. 
Man kann aus dem Obigen jedenfalls schliessen, dass bei der Protonen-bzw. 
Deuteronenentladung an Quecksilber die Breite der Schwelle zwischen 1,1 und etwa 
Il. Da die Schwellenhéhe F, > E, 1,5-10°-" erg ist, so sind die 
von 0 zwischen 36,4 und 67 eingeschlossen. Damit kann das in Frage 
peratur gebiet massiger Tunneleffekte (0 > y > 0/2) fur die Grenz 
den Gleichungen (34) und (36) bestimmt werden. Man kommt zum 
36,4 (2/ 1,1 A) dieses zwischen 7,” = 298° und 7 596 


2 A) zwischen 7 162° und T 324° liegt. Im ersten 


ilenten symmetrischen Schwelle fiir die H*-Entaldung ist die Grosse E-|Q 
al/mol angenommen worden, wo I 18,5 kcal/mol und |Q| = 2,5 kcal/mol 
jutzten Daten fiir die unsymmetrische Schwelle sind. E-|Q| ist offenbar gleich 
ierungsenengie der lonisation der adsorbierten H-Atome. Fir diesen Prozess 

(2), wie aus der klassischen Gleichung (4), derselbe Wert von 4, wie fiir die 


1 Gleichung (6) « = 0,5 gesetzt wird; fiir die Schwelle (13) ist das fur 1 — 0, 
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Grenzfall (2/ 1,1 A) sollte der Tunneleffekt eine sehr bedeutende Rolle bei gewohn- 
lichen Temperaturen spielen, da wir bei T = 298° schon ins Gebiet grosser Tunnel- 
effekte eintreten. Fir T ~ 7,’ = 298° ist namlich’ fiir die Parabelschwelle (13) 
i'/i” ~ da, sodass man fiir w = 1 (y = 0) i'/i” ~ 36 erhalt; der Anteil des Tunnel- 
stromes bei JT = 298° ist i’/i = 0,97 und der Korrekturfaktor zur klassischen Strom- 
dichte nach Gleichung (19) « = i/i*" 36. Im zweiten Grenzfall (2/ ~ 2 A) ist der 
Tunneleffekt bedeutend kleiner, doch kann sein Anteil im gesamten Stromdichte- 
bereich immer noch betrachtliche Werte bei Zimmertemperatur haben, wenn man 
beriicksichtigt, dass bei T = T, 324° i'/i” = 0,5, also i’/i = 0,67 und i/i*': 1,57 
ist; bei J = 273° ist z.B. i/i** 1,95. Da aber die Schwellenbreite sicher merklich 
kleiner als die Doppelschichtdicke ist, so wird man mit 2d < 2A jedenfalls beachtliche 
Werte fiir die den Tunneleffekt charakterisierenden Gréssen annehmen. 

Obige Erwagungen gelten fiir die reine Quecksilberkathode, auf der sich die 
besprochenen Berechnungen von Conway”! beziehen; fiir diese ist namlich die vor- 
ausgesetzte Schwelle der Form und Grosse nach als der Wirklichkeit nicht entsprechend 
anzusehen. Conway hat jedoch ganz richtig bemerkt, dass die anomal hohen b-Werte 
(~0,3 V), die an vergifteten Elektroden (Hg, Pb) beobachtet worden sind,?’ als 
Merkmal des Tunneleffekts dienen kénnen, soweit solche Werte eine klassische 
Erklarung nur unter der Annahme eines unwahrscheinlich kleinen Wertes der Grésse 
x in Gleichung (6) finden kénnten. Dieselbe Schlussfolgerung lasst sich auf die analo- 
gen Beobachtungen* an oxidierten Elektroden (Fe, Co und Cr) iibertragen, wenn 
fiir diese wieder der Entladungsmechanismus vorausgesetzt wird. In solchen Fallen 
sollte der Tunneleffekt nach dem Obigen eine sehr grosse, die Stromdichte véllig 
bestimmende Rolle spielen. Eine Priifung dieser Vermutung kénnte durch Vergleich 
der b-Werte fiir die H*- und D*-Entladung an den bettreffenden Elektroden erfolgen. 
Es ist deshalb von besonderem Interesse entsprechende experimentelle Untersuchun- 
gen der Isotopeneffekte auszufiihren. 

Was die reinen Metallelektroden betrifft, an denen die gemessenen b-Werte bei 
gewOhnlichen Temperaturen sowohl klassisch als auch quantenmechanisch erklart 
werden kénnen, so kann man auf diese Weise mit voller Sicherheit noch nicht 
entscheiden, in welchem Masse der Tunneleffekt am Elektrodenvorgang beteiligt ist. 
Dafiir sind Messungen der Grosse 4 bei niedrigen Temperaturen unter Beriicksichti- 
gung der Isotopeneffekte notwendig. Obige Berechnungen kénnen als Anhaltspunkt 
fiir die entsprechenden Temperaturbereiche dienen, in welchen betrachtliche Abwei- 
chungen von den klassischen Werten der Tafelschen Konstante 5 zu erwarten sind. 
Auf diesem Wege ist es méglich zu sichereren Schliissen tiber die Form und die Grésse 
der Potentialschwelle zu gelangen, die dann zur Berechnung des Anteils des Tunnel- 
effekts bei gew6hnlichen Temperaturen beniitzt werden kénnten. 

Die Untersuchung der Polarisationskurven ist jedoch nicht ausreichend, um die 
gestellte Aufgabe vollstandig zu lésen. Diese muss auch durch eine entsprechende, 
teilweise schon friiher™-! ausgefiihrte Untersuchung der Beziehung zwischen Strom- 
dichte und Temperatur unter Beriicksichtigung der Isotopeneffekte erganzt werden. 
Im folgenden, zweiten Teil dieser Arbeit wird dieselbe Frage auf Grund neuer Gesichts- 
punkte weiter behandelt und diskutiert. 
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STUDIES ON KOLBE’S ELECTROSYNTHESIS* 


G. S. PANDE and S. N. SHUKLA 
Department of Chemistry, Lucknow University, Lucknow, India. 


Abstract—Measurements were made of the anode potentials that developed, and analyses were done 
of the anode gases obtained, at different current densities during the electrolysis of sodium salts of 
some homologues of acetic acid, as well as during the electrolysis of propionic acid solutions in the 
presence of fairly dilute sulphuric acid. The anode-potential/current-density curves show breaks in 
all those cases where saturated hydrocarbons are formed at the anode. Saturated hydrocarbons 


commence to be formed only at the critical potential, but no such restriction applies to the formation 


of olefines. The value of the critical potential lies in the neighbourhood of 2:1—2-2 V (Ey) in all cases. 
In every case the Kolbe product is accompanied by a saturated hydrocarbon containing one carbon 
atom less than the acid. 

No hydrocarbons are found either in the anode gas obtained by the electrolysis of propionic 
acid solutions containing sulphuric acid or in the gas obtained by the interaction of hydrogen peroxide 
with propionic acid, both being a mixture of CO, and O,. No alcohol or ester was found in the 
residual solutions, although in the former case the amount of oxygen at the anode is very much less 
that what it should be, showing that a good part of the anodic current is being used up in bringing 
about some reaction in solution 

The cathode gas obtained with the different solutions contains saturated hydrocarbons in all cases. 

Mechanisms are suggested for the formation of various products at the anode. 


Résumé—On a mesuré les potentiels anodiques et déterminé la composition des gaz formés a différ- 
entes densités de courant dans l’électrolyse de sels de sodium de certains homologues de l’acide 
acétique ainsi que dans l’électrolyse de solutions d’acide propionique en présence d’acide sulfurique 
dilué. Les courbes courant-tension présentent des discontinuités dans tous les cas ou il se forme des 
hydrocarbures saturés 4 l’anode. Les hydrocarbures saturés ne commencent 4 se former qu’au 
potentiel critique, mais ceci ne s’applique pas aux oléfines. La valeur du potentiel critique est toujours 
aux environs de 2,2 V (Ey). Dans chaque cas le produit de la synthése de Kolbe est accompagné d’un 
hydrocarbure saturé contenant un atome de carbone de moins que l’acide 

On ne trouve pas d’hydrocarbures dans le gaz anodique obtenu dans l’électrolyse de solutions 
d’acide propionique contenant de l’acide sulfurique ou bien dans le gaz obtenu par réaction du 
peroxide d°*hydrogéne avec l’acide propionique, les deux gaz étant un mélange de CO, et O,. Aucun 
alcool ou esther n’a été trouvé dans les solutions résiduelles, bien que dans le premier cas la quantité 
d’oxygene formé a l’anode est bien plus petite que ce qu’elle devrait étre, ce qui montre qu’une partie 
du courant est employée pout une réaction qui se passe dans la solution 

Le gaz cathodique obtenu avec les diverses solutions employées contient des hydrocarbures 
saturés dans tous les cas 

On propose un mécanisme pour la formation des divers produits obtenus a l’anode 


Zusammenfassung—Im Laufe der Elektrolyse von Lésungen der Na-Salze einiger Homologer der 
Essigsdure sowie von Schwefelsdure enthaltenden Propionsdure-L6sungen wurden Anodenpotential- 
messungen und Analysen der Anodengase bei verschiedenen Stromdichten durchgefihrt. Die 
Anodenpotential-Stromdichte—Kurven sind in allen Fallen, bei denen gesattigte Kohlenwasserstoffe 
entstehen, geknickt, entsprechend einem kritischen Potential von 2,1 bis 2,2 V(Ey). Dies gilt jedoch 
nicht fiir die Bildung von Olefinen. In jedem Fall enthalt das bei der Elektrolyse entstehende Produkt 
einen gesattigten Kohlenwasserstoff mit einem C-Atom weniger als die Saure 

Das bei der Elektrolyse von schwefelsdurehaltigen Propionsdure-Lésungen gebildete Anodengas 
sowie das bei der Reaktion von H,O, auf Propionsdure entstehende Gas bestand aus CO, und O, 
und enthielt keine Kohlenwasserstoffe. In den betreffenden Lésungen konnten weder Ester noch 
Alkohole nachgewiesen werden, obschon im ersten Fall nicht die theoretische Menge O, im Anoden- 
gas gefunden wird, was auf eine anodische Nebenreaktion in der Lésung hindeutet. 

Das Kathodengas enthilt in allen Fallen gesattigte Kohlenwasserstoffe. 

Es werden Bildungsmechanismen fiir die verschiedenen Anodenprodukte vorgeschlagen. 

* Manuscript received 10 September 1960. 
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ATTENTION may be drawn to two important facts that have been fairly well-established 
as a result of a large number of investigations carried out after Kolbe’ to study his 
electrosynthesis. One of these is that in the case of acetates the anode potential is an 
important factor for the commencement of the synthesis. Reference may be made in 
this connexion to the researches of Bose”, and Preuner and Ludlam® and Fairweather 
and Walker’, who showed that, during the electrolysis with smooth platinum elec- 
trodes of a solution normal with respect to potassium acetate and acetic acid, a 
minimum anode potential of 2:15 V had to be attained before the Kolbe synthesis 
could start. Shukla and Walker? called this the ‘critical potential’; its existence was 
confirmed by them and by Glasstone and Hickling® who, however, have reported a 
value of 2-4 V. Fairweather and Walker* had found a break in the anode potential 
current-density curve also in the case of normal solutions of potassium propionate, at 
2°16 V. 

The other fact is that many different reactions occur at the anode depending upon 
circumstances. Thus, Harmonet’ found that olefines were mainly formed in the case 
of propionates and butyrates. This was confirmed by Petersen* who reported, 
however, that saturated hydrocarbons were the chief products in the case of acids 
higher than valeric. Hoefer and Moest’ showed that in the presence of alkalies methyl 
alcohol was formed instead of ethane during the electrolysis of acetates. Shukla and 
Walker’ reported the formation of methane along with ethane in the electrolysis of 
solutions of potassium acetate plus acetic acid. To facilitate subsequent discussion, 
we shall refer to the formation of olefines as the Harmonet—Petersen reaction and that 
of a saturated hydrocarbon containing one carbon atom less than the acid as the 
Walker—Shukla reaction. The name Kolbe reaction will be reserved for formation 
of a saturated hydrocarbon as a result of the coupling of two alkyl radicals. 

The purpose of the present investigation has been to study the electrolysis of 
aqueous solutions of salts of a number of homologues of acetic acid with a view to 
find out whether a critical potential for the formation of hydrocarbons existed for 
these cases also and whether the Walker—Shukla reaction occurs as a general rule. 
Incidently it was felt that this study may provide further information about the 


mechanism of the various reactions. 


EXPERIMENTAL 


Aqueous solutions of salts of different acids were electrolysed between smooth 
platinum electrodes at different current densities and the corresponding anode 
potentials were measured. The potential/current-density plots indicate the existence 
of any critical potential by a break in the curve. The anode gas was collected at 
different current densities and analysed to find out when the hydrocarbons made their 


first appearance and what they were. 

The electrolyses were carried out in an H-shaped vessel similar to that described by 
Gibson", one of the limbs serving as the cathode chamber and the other as anode 
chamber. A thick plug of glass wool was placed in the horizontal limb joining the two 
vertical chambers. The limb that served as the anode was provided with a side tube 
through which was introduced a thin-bored glass tube containing the same solution 
as the electrolytic vessel. This tube passed up to the smooth platinum wire anode and 
connected the anode to a saturated calomel electrode through a salt bridge of a satu- 
rated solution of potassium chloride. The anode was 6-1 cm long and 0-092 cm in 
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diameter. The cathode was 6-0 cm long and of the same diameter. The tips of the 
electrodes were fused into beads of cobalt glass to get rid of effects due to the ‘point 


end’. Thus, the electromotive force of the following combination 


RCOONa, KCl, Hg.Cl, 
Pt Hg 
RCOOH Saturated KCI (saturated) 
of which mercury is the negative electrode, were measured on a Pye Vernier Potentio- 
meter at a room temperature of 30°C. The anode potentials on the hydrogen scale 
were obtained by adding 0-238 V to the measured e.m.f. 
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A variable voltage was applied across the electrodes. A definite current was tapped 
from this source and was kept constant at this value and the e.m.f. measured. After a 
given interval of time during which the current had been maintained at the same value, 
the e.m.f. was determined again. This was repeated until the e.m.f. became constant. 
The current was then raised to another desired value and the e.m.f. again measured 
until constant. The results are given in Figs. 1-4. 

The gas analyses were carried out in a Bone and Wheeler Gas Analysis apparatus 
over mercury. The two-chambered electrolysis vessel was used in order to avoid the 
collection of hydrogen along with the anode gas. When a sufficient amount of gas had 
collected in the anode chamber at the desired current density, it was delivered into a 
small test-tube filled with mercury and inverted into a crucible containing mercury 
through a capillary delivery tube with which the anode and cathode chambers were 
provided. From this test-tube the gas was transferred to the burette of the Bone and 
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Wheeler apparatus, where it was analysed in the usual manner. After absorbing 
carbon dioxide, oxygen, unsaturated hydrocarbons and carbon monoxide, the residual 
gas was mixed with an excess of oxygen and burnt by means of an electric spark. The 
contraction in volume C, was noted and the carbon dioxide formed was absorbed, the 
absorption A, being also noted. From the value of C/A the amounts of the saturated 
hydrocarbons present in the residue were calculated. 

In series with the electrolytic vessel was placed another of the same two-limbed 
type, in which dilute sulphuric acid was electrolysed between smooth platinum 
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electrodes. This served as a voltameter. The hydrogen that collected in the cathode 
chamber of the voltameter during the period the anode gas was being collected at a 
particular current density was measured in the Bone and Wheeler burette under the 
same conditions of temperature and pressure as the anode gas from the electrolytic 
vessel. The purity of this hydrogen was tested from time to time by mixing it with 
oxygen and burning it in the Bone and Wheeler apparatus. 

rhe results of the gas analyses are given, in most cases, as volumes of different 
gases present in the anode gas per 100 volumes of hydrogen collected in the voltameter. 
The results presented in this manner are more reliable and comparable than those in 
the form of percentages, for the latter depend upon amounts of carbon dioxide, which 
may vary due to its large solubility. Moreover, this method gives an idea of the 
current efficiency for the formation of hydrocarbons. In order to save space only a 
small number of analyses have been given (Tables | to 10). 

A series of measurements of anode potentials were made during the electrolysis of 
N, 2 N, 5 Nand 10 N solutions of propionic acid in the presence of 0-1 N sulphuric acid 
in each case. Anode gas was also analysed. In every case the potential/current-density 
curves were smooth with no breaks. Practically no hydrocarbons were found in the 
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anode gas and very little carbon dioxide, the gas being mostly oxygen. These results 
do not agree with those of Fairweather and Walker™ and Miiller™ according to whom 
qualitatively the same products are obtained as by the electrolysis of propionates. 
[he results confirm, however, what Miiller found, viz. that the amount of oxygen is 
very much less than whatisto beexpected. This was found specially so in the case of the 
more concentrated solutions. The amount of oxygen (for a definite volume of hydro- 
gen at the cathode) was found to decrease with increasing current density, reach a 
minimum and then increase again. In the case of the 10 N solution at a current density 
of 28-34 mA/cm* the composition of the anode gas was as follows (for 100 volumes of 
H, in the voltameter): CO,-2-58; O,-12:10; C,H,-0-22; incombustible residue-5-16 
We thus see that instead of 50 volumes of oxygen only about 12 volumes are produced, 
showing that a large proportion of anodic current is being consumed in forming 
products in solution. The products claimed by Miiller to be formed could not 
however be detected in the residual solution after electrolyses. 

Gaseous products of interaction between ‘100-volume’ hydrogen peroxide and 
propionic acid were analysed. No hydrocarbons were found, the main constituents 
being oxygen and carbon dioxide. The rate at which the gas collected was found to 
increase with time, and was much faster wh¢n sodium propionate was also present in 
the solution; more carbon dioxide was obtained from a solution containing 2 N 
propionate and 2 N propionic acid than from one containing 2 N propionate and only 
a trace of propionic acid. Also, more carbon dioxide was obtained from a solution 
containing 2 N propionic acid than from pure propionic acid. The residual solutions 
in no case gave any test for an alcohol or an ester. 


It was early realised that the cathode gas cannot be all hydrogen as has been 


tacitly assumed. The cathode gas was also analysed, therefore, in the usual manner. 


rhe analyses in the case of sodium propionate and butyrate show that saturated 
hydrocarbons are present in the cathode gas also. Their presence was found also in 
the case of 5 N propionic acid with 0-1 N sulphuric acid. An almost constant amount 
of olefines was also found to be present, but the amounts of carbon dioxide and 
saturated hydrocarbons were found to increase with increasing current density. Some 
of the results are given in Table 11. Also, in every case the cathode got gradually 


covered with carbon, the amount of which increased as the electrolysis proceeded. 


RESULTS 
TABLE | 


Solution: 0-1 N Na propionate (0 IN propionic acid) 


Volume of anode gases per 100 volumes of hydrogen 


in the voltameter 
density. 


CO O C,H, Residue 


4-54 26:06 1-82 

16-09 20-01 17-40 

32-34 15-43 27-37 

39-23 12:16 29-84 0-00 
46:99 11-45 31-33 3-01 
65-45 2:66 48-07 0-00 
56:64 1-77 55-60 0-00 
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TABLE 2 


Solution: 0-5 N Na propionate (0-5 N propionic acid) 





Volumes of anode gases per 100 volumes of hydrogen 


—_ in the voltameter 
Current-density 


(mA/cm?) 
Residue 


1-42 
8-50 
17-00 
50-92 
101-4 
203-7 
509-2 
1018-4 


Maw ww Ww 


> Ww 


wa 





TABLE 3 


Solution: N Na propionate (N propionic acid) 





Volumes of anode gases per 100 volumes of hydrogen 


; in the voltameter 
Current density, . 


(mA/cm?) 
Co, P C,H, Residue 


0-57 1-85 8 0-00 4-12 
1-42 9-24 5-04 2:94 
2°83 21-35 17-42 2-88 
8-50 48-07 35-27 3-49 
17-00 57:51 42:9] 3-20 
28-34 56°66 45-00 4:16 
56°68 60-40 51-48 4-95 
141-7 68-03 51-03 6:25 





TABLE 4 


Solution: 5 N Na propionate (5 N propionic acid) 





Current Volumes of anode gases per 100 volumes of hydrogen in the voltameter 


density 


(mA/cm? 


1-14 
2°83 
5-67 
11-35 
17-00 
28-34 
56°68 
113-5 


co, 


11-84 
44-35 
57-01 
56°10 
68-80 
75-00 
84-41 
95-67 


O, - ‘eile C Hie Residue 


0-00 
0-00 
1-04 
1-40 
3-80 
5:50 
9-83 
14-39 





wren NWN WN 


| 
| 
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TABLE 5 


Solution: 5 N Na propionate 





Current Volumes of anode gases per 100 volumes of hydrogen in the voltameter 


density 
(mA/cm 3 ; - ‘sHg ; Residue 


1-14 o*. 2:19 
2:83 . : ; 2-16 
4:25 
5.67 
17-00 
28-34 
56-68 


141-7 


yy ys 


TABLE 6 


Solution: N Ammonium propionate (N propionic acid) 





Percentage composition of anode gases 
Current 
density Incom- 
(mA/cm 2 : oH, CyHio bustible 
residue 


0-00 7:30 
36-98 0-00 4:57 
3-82 0-13 
41-27 0-38 
40:30 
41-06 


TABLE 





Solution: N Ba propionate (N propionic acid) 


Percentage composition of anode gases 
Current density 
(mA/cm?) Combustible 
7 residue (alkane) 


13-75 
14-66 
12-06 
17-00 . 7:19 
34-01 5-94 
56°68 “/ 5-41 
113-5 ; ' 5-12 
396°8 50:55 82 4-67 
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TABLE 8 


Solution: N Zn propionate (N propionic acid) 





Percentage composition of anode gases 
Current density 
(mA/cm?*) : : Incombustible 
2 O, 2H, 


residue 


0-57 . 42-82 
1-42 : 70-90 
2-83 3°85 68-45 
5-67 

17-00 

28:34 

56°68 

101-8 

305-5 


1018-0 





Solution: N Na butyrate (N butyric acid) 





Volumes of anode gases per 100 volumes of hydrogen in the voltameter 
Current density 


(mA/cm?) : : 
CO, O, He C,H, Residue 


7 39-00 2 0-00 
28-15 9-25 1-58 
62-5 4-58 2 4°84 
72°8 2:91 3 5-83 
84-28 +37 8-20 
83-14 4-49 
84-09 1-13 


TABLE 10 


Solution: N Na valerate (N valeric acid) 





Volumes of anode gases per 100 volumes of hydrogen in the voltameter 
Current density 


(mA/cm*) ; 
aie Co, : C,H, C,H, Residue 


0-00 39°8 0-00 0-00 4-63 

3-40 35: 0-00 0-00 2-40 

29-18 3-94 0-00 1-64 

37-97 : 7:46 1-02 0-68 

40-88 . 8:37 1-48 0:98 

. 56:23 rs 11-25 2:74 2-00 

14- 98-97 0: 16-49 5:93 0-26 

28-34 92-50 -Q' 12-96 7: 0-00 

56°68 100-00 -92 12-39 7°57 1-15 
94-95 13-64 8 
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TABLE 11 





Volumes of cathode gases per 100 volumes 


Current density of hydrogen in the voltameter 


(mA/cm*) 
O, Olefine Alkane* 


0-0 


n propionate 


d 4-49 
SO 1-0 


>d on the assumption that the alkane is ethane in 


ren Nave Deen Caiculated 


ind propane in the case of butyrate 


DISCUSSION 


\n examination of the anode potential data reveals certain interesting facts. 
Increase in current density increases the anode potential as is to be expected. The 
1 between the two appears to be logarithmic as is shown by the curves in Figs. 2 
It is to be noted that in those cases where breaks occur in the curves they are 

»f two straight lines, one ending at the break and the other starting thereafter. 
for normal solutions of the sodium salt of a number 


! 
are given the curves | 


| 


1D. 


These solutions were, naturally, alkaline. It is 


Ol 


f saturated monocarboxylic acic 
apparent at once that the anode potentials for the formate are much lower at corre- 


sponding current densities than those for the others. It can also be seen that the values 


lo not differ much from one another, lying as they do between 1-7 and 2-3 V. 

however, marked individual differences. The curves for formate, pro- 
pionate and butyrate are smooth showing a gradual and regular increase in anode 
potential with increasing current density. On the other hand the curves for valerate, 


ror latter 


caproate, heptylate and caprylate exhibit pronounced breaks. It is worth emphasising 
that these breaks do not consist in a sudden rise of current density at a given anode 
potential but rather in a sudden jump of the anode potential at a particular current 
density when the latter is increased by another step of 0-28 mA/cm?. In Table 12 are 
given the anode potentials at the two current densities, referred to above, separated by 
0:28 mA/cm®?, for the different cases in which breaks occur. 

Both below and above the points between which the jump in the anode potential 


occurs the increase in anode potential with increasing current density is gradual and 
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regular. The anode potential that obtains after the jump, the values marked with an 
asterisk in Table 12, will be referred to as the critical potential. It will be noticed that 
the critical potentials for all these salts lie in the range 2-130 and 2-230 V. 

In Fig. 3 are given the curves for solutions which were normal both with respect to 
the sodium salt of an acid and that acid. Generally speaking, these curves are similar 
to those in Fig. 1 although the corresponding values of the anode potentials are 
slightly different. There are definite breaks in the curves for valerate and caproate. 
The cases of formate and butyrate are notable for the curves have definite breaks 

12 


TABLE 12 


El Current density Anode potential 
ectrolyte ' 
ee (mA/cm?) (V) 


N sodium valerate 1-14—1-42 
N sodium caproate 1-98—2-27 
N sodium heptylate 1-42-1-70 
N sodium caprylate 2-55-2:83 


NMmMMmN bY 


N sodium formate 
N formic acid 
sodium butyrate 
N butyric acid 
sodium valerate 
N valeric acid 
sodium caproate 

N caproic acid 


although no such breaks were found in the case of these salts without added acid. 
The critical potentials and corresponding current densities are given in the second 
part of Table 12. A break was found in the curve for a 5 N solution of sodium 
propionate (plus 5 N propionic acid) at a current density of 2-80 mA/cm?, the critical 
potential being 2-03 V. 

Turning now to the composition of the anode gases we may first take the case of 
sodium propionate solutions in which the salt and propionic acid were at the same 
concentration (Tables 1-5). It is seen that ethylene is the main hydrocarbon formed 
at the anode. It makes its appearance at a current density of 1-14 mA/cm?. It is 
obvious that the amount of oxygen decreases and that of carbon dioxide increases 
with increasing current density. The amount of ethylene also increases in the begin- 
ning but then becomes more or less constant at about 50 volumes per 100 volumes of 
hydrogen in the voltameter. 

A very important result in the case of 5 N solutions (Table 4,5) is that saturated 


hydrocarbons also make their appearance in the anode gas. What is more significant 


is that they make their appearance precisely at those current densities at which breaks 
were found in the potential/current-density curves, showing thereby that saturated 
hydrocarbons are first produced at the critical potential. The saturated hydrocarbons 
appear to be a mixture of ethane and butane, for the C/A ratio was found, in most 
cases, to lie between 1-25 (the value for ethane) and 0-875 (the value for butane). Ina 
few cases, the ratio came out to be almost exactly 1-25, showing thereby that only 


ethane was present. 
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Saturated hydrocarbons were found in the anode gas obtained from the electro- 
lysis of N ammonium propionate (plus N propionic acid) solution (Table 6) as well as 
in the case of N barium propionate (plus N propionic acid) solution (Table 7). In this 
case the relative amounts of ethane and butane could not be calculated as the C/A 
ratios were found to be erratic. No saturated hydrocarbons were, however, found 
from solutions normal with respect to zinc propionate and propionic acid (Table 8), 
which was unexpected in view of the results of Bermejo and Blas." 

The amounts of saturated hydrocarbons are seen to increase with current density 


case. The amounts of carbon dioxide increase continuously with current 


TABLE 13 
oO, 


0-1 N Na propiona 

0-1 N propionic acid 
0-5 N Na propionate 

0:5 N propionic acid 
N Na propionate 

N propionic acid 
5 N sodium propionate 


5 N propionic acid 


density. The amount is small as long as no hydrocarbon appears and then increases 
suddenly. There is another significant increase with the appearance of saturated 
hydrocarbons. 

We may now consider the current efficiency. In Table 13 are given the volumes of 
the various constituents of the anode gas obtained at 10 current densities, that is to say 
for 1000 volumes of hydrogen in the voltameter. The results for the low current 
densities have not been included, for the amounts of carbon dioxide in these cases are 
presumably low due to its fairly large solubility. 

lhe following chemical equations may be given for the formation of the various 


products (these equations, however, do not necessarily represent the mechanism of 


their formations) 

(1) C,H;,—-COOH 40, — C,H, + CO, + H,O 

i.e. | volume of C,H, is accompanied by | volume of CO, and corresponds to $ volume 
of O, or | volume of hydrogen. 

(2) C,H;—COOH — C,H, + CO, 


i.e. | volume of C,H, is accompanied by | volume of CO, and corresponds to 0 


volume of hydrogen. 
(3) 2C,H;— COOH 10, — C,H 2CO, H,O 


i.e. | volume of C,H, is accompanied by 2 volumes of CO, and corresponds to 1 


volume of hydrogen. 


(4) C,H; — COOH 30, — 3CO, + 3H,O 
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i.e. complete oxidation of propionic acid results in 3 volumes of CO, which corre- 
sponds to 7 volumes of hydrogen. 
On the basis of these, we may calculate for the case of 5N sodium propionate (-}-5 N 


propionic acid) as follows: 


319 volumes of C,H, mean 319 volumes CO, and 319 volumes H, 


64 volumes of C,H, mean 64 volumes CO, and 0 volumes H, 
66 volumes of CyH,) mean 132 volumes CO, and 66 volumes H, 
21 


21 volumes of O, mean 0 volumes CO, and 42 volumes H, 


Total ; 427 
The total volume of CO, actually obtained is 746, hence 746 — 515 = 231 volumes of 
this gas have to be accounted for. Assuming that they are produced as a result of the 
complete oxidation of propionic acid, they will correspond to 231 x 7/3 = 539 vols 
of H,. Thus, 427 539 = 966 volumes of hydrogen in the voltameter are accounted 
for. There is only a small discrepancy of 34 vol of H,, which is negligible, especially 
in view of the fact that the amount of CO, is always a little less than what it should 
actually be, for the stream of hydrogen at the cathode keeps on driving out some of it 
all the time (Table 11) and the solution can never become saturated with it. The 
hydrogen not accounted for in the case of 0-1 N, 0-5 N and N solutions is 208, 77 and 
151 volumes respectively. It may be stated in this connexion that the residual 
solutions were tested for the presence of alcohol and ethyl propionate, whose forma- 
tion has been reported by Harmonet* and Loeb”. We could not establish the presence 
of these substances in the solutions. Moreover, if ethyl propionate is taken to be one 
of the products the discrepancy would become larger. We may conclude, therefore, 
that ester formation, if it occurs at all, occurs to a small extent only. 

We now refer to the case of butyrate and valerate, which are ideal for finding out 
whether the Walker—-Shukla reaction occurs as a general rule. For, in these cases the 
Kolbe products will be liquid while the Walker-Shukla products will be gaseous and 
will alone be present in the anode gas and can be identified by their C/A ratios. It may 
be said at once that propane was found in the case of butyrate and butane in the case 
valerate, the C/A ratios being invariably 1 and 0-875 respectively. 

It may be pointed out that the olefine in both cases make its appearance earlier 
than the saturated hydrocarbons (Table 9 and 10). It is to be emphasised further that 
in both cases, the saturated hydrocarbons make their first appearance at the current 
densities corresponding to the critical potentials for the respective cases, whereas no 
such restriction applies to the formation of the olefines. The amount of propylene in 
the case of butyrate increases gradually until it becomes constant at about 45 volumes 
per 100 volumes of hydrogen in the voltameter. The amount of butylene in the case 
of valerate also increases at first but becomes constant at about 12 volumes. This 
shows that the tendency for the formation of unsaturated hydrocarbons decreases 
with increasing molecular weight of the acid (cf. Ref. 8). The sudden increase in the 
amount of carbon dioxide and decrease in the amount of oxygen with the appearance 
of saturated hydrocarbons is noticed in these cases also. Presumably, hexane in the 
case of butyrate and octane in the case of valerate are also formed, for oily droplets 
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appeared in the anode chamber. The amounts of propane and butane increase with 
increasing current densities. 

It is now opportune to discuss the mechanisms of the processes as a result of which 
different products are formed at the anode. Kolbe’ was of the opinion that the 
process involved pure chemical oxidation. This view has been supported by Gibson!!, 
[he presence of carbon dioxide in the anode gas obtained from the electrolysis of 
carboxylates at very low current densities and of propionic acid plus sulphuric acid at 
all current densities, and its presence in the gas obtained by the reaction of hydrogen 
peroxide with propionic acid at ordinary temperatures, when no hydrocarbons are 
present in these gases, definitely indicates that atomic oxygen brings about complete 
oxidation of carboxylic acids. It is then by no means reasonable to assume that at 
higher anode potentials oxygen will bring about only partial oxidation. The anhy- 
dride theory of Loeb'® and the peroxide theory of Schall’? supported by Fichter and 
Kummenacher’® may also be dismissed for the same reason. 

rhe hydrogen peroxide theory of Glasstone and Hickling® is also not tenable. 
According to Walker and Weis” and to Butler and Leslie,’ hydroxyl radicals will not 
combine together in solution to give hydrogen peroxide. Not even a trace of hydrogen 
peroxide could be detected in the solutions during or after electrolysis. Even exceed- 
ingly concentrated hydrogen peroxide failed to produce any hydrocarbons when it 
reacted with propionic acid (with or without sodium propionate). Further, according 
to this theory, a Hoefer-Moest reaction occurs through the formation of peracids, but 
we could detect no alcohol or ester in the residual solution obtained in the above case, 
though according to d’Ans and Frey*’ such a reaction mixture contains more than 
50 per cent perpropionic acid. Moreover, this theory seeks to create the carboxylate 
radical in a roundabout manner and offers no mechanism for the formation of the 
Walker-Shukla products, or for that of the olefines. 

rhe experimental facts, in our opinion, are best explained on the basis of the 
discharged ion theory proposed by Crum Brown and Walker™ coupled with a free 
radical mechanism suggested by Shukla**. Glasstone and Hickling® have adversely 
criticised this theory. According to them the electrolysis of acetates gives the Kolbe 
reaction at about 2-4 V while the oxygen evolution potential for the same solution is 
2:0 V; so, if the anode potential is the determining factor, these processes should 
never occur. Hickling™* has repeated this criticism. However, a value of 2-4 V is too 
high; our experiments have confirmed that the value of 2:14 V found by Shukla and 
Walker? is the critical potential for the case of acetate. Moreover, we must consider 
the conditions under which hydroxyl radicals are produced at the anode. This must 
be the primary process in those cases where the carriers of electricity to the anode are 


I 


the hydroxyl ions or ions like the sulphate which have little tendency to lose their 


charge in solution. On the other hand, the carboxylate ions, which have very little 


tendency to exist as ions in solution and are the carriers of the current will give up 
their charge, and the production of the hydroxyl radical will be a secondary process. 
Further, the discharge-ion theory does not postulate that the production of oxygen 
stops completely at any potential. It does not appear in the anode gas for it will be 
used up in bringing about the complete oxidation of the acid at the higher potentials. 
At high current densities there is more carbon dioxide in the anode gas than can be 
accounted for by the amounts of the hydrocarbons present. It must have come only 
as a result of complete oxidation of the acid by oxygen. 
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We must now consider the significance of the critical potential. According to 
Westhaver*’, Preuner and Ludlam*®, Shukla and Walker® and others, the critical 
potential represents the discharge potential of the carboxylate ion. It is to be borne in 
mind in this connexion that the critical potential is intimately connected with the 
Kolbe and Walker-Shukla reactions, which do not start until that potential has been 
attained. Even when the Walker—Shukla reaction occurs without the Kolbe reaction, 
it starts only at the critical potential. The Harmonet-Petersen reaction, the formation 
of olefine, however, starts before the critical potential is reached. In view of this, it 
does not seem correct to assume that the critical potential is the discharge potential of 
the carboxylate ion which must be assumed to be getting discharged at lower poten- 
tials also. It may be pointed out that, for corresponding current densities, the anode 
potentials in the case of formate are very much lower than those for the other carboxy- 
lates. These latter, however, do not differ much from one another. Were it the 
hydroxyl ion that was discharged in all these cases at the low anode potentials such a 
large difference would not appear. This difference is understandable if we assume that 
the anion of the acid is discharged at all anode potentials. Formic is the only one that 
has no alkyl group attached to the carboxylic, hence the anode potential developed in 
its case may be very different from those necessary for other cases. 

The shape of the curves (Fig. 2 and 4) also seems to favour this view. The logarith- 
mic curves are made up of two straight lines, the break consisting in the displace- 
ment of the upper part of the curve to the right at a certain point, the critical potential. 
The break therefore appears to be due not to a change in the species of ions being 
discharged but rather to a change in reaction. In our opinion, the critical potential 
represents a potential at which the carboxylate radical breaks up spontaneously into 


an alkyl radical and a molecule of carbon dioxide, thus 
COO — C,H,,., CO, (1) 


The critical potentials for different cases (except the formate) lie within a very narrow 
range: this too indicates an essential similarity in behaviour. In the case of the 
formate the disruption will produce a hydrogen atom instead of an alkyl radical. 

It is not suggested, however, that at and above the critical potential all discharged 
ions must so disrupt. All that is meant is that at this point the disruption becomes 


possible and starts to occur spontaneously. Below this, the entire carboxylate radical 


takes part in any possible reactions, but at and above the critical potential, a new 
species of reactant, the free alkyl radicals, also comes into being and is available to 
take part in reactions. 

We may now consider the fate of the carboxylate ion after discharge. The carboxy- 


late radical so produced may react with water, 
C,,Hg,,, ,;COO H,O — C,,H,,,,, COOH OH, 


regenerate the acid and produce a hydroxyl radical. Two hydroxyl radicals may then 
react to give water and an atom of oxygen. Two oxygen atoms may then combine to 
form a molecule and escape. Or, the oxygen atoms may react with the acid and oxidize 
it completely, thus: 


C,,H,,,, ,;COOH + (3n + 1)O— (n + I)CO, + (n + 1)H,O. (3) 


? 
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The hydroxyl radical produced in (2) may react with another carboxylate to form an 


olefine, thus: 
C.Hg,,,,COO OH —> H,O + C,,Hsg, CO, (4) 


Obviously, such a reaction is impossible in the case of acetic acid, but is possible with 
the higher acids. The likelihood is, however, that with the increasing chain length this 
reaction will occur to a smaller and smaller extent, for the OH has to attack the /- 
carbon atom in order to form an olefine. The efficiency of ethylene formation is at 
best 50 per cent, which means that one molecule of ethylene is formed per two pro- 


Ae 


pionate ions discharged. This result supports the mechanism suggested. 

At and above the critical potential reaction (1) starts and the alkyl radical resulting 
therefrom may take part in a number of reactions. Two of these may couple together 
to produce the Kolbe products: 


oe ee, ee 


If during its short independent existence it does not meet another alkyl radical it may 
react with the acid producing the Walker-Shukla product 


C,H,,,,; COOH — C,H... + C,,Ho,.,; COO (6) 


The production of the Walker-Shukla product is thus, more or less, a catalytic 
reaction. With regard to this mechanism it may be recalled that Gordon*® has found 
that persulphates decompose acetic acid catalytically into methane and carbon 
dioxide. 

Further, if hydroxyl radicals are available, which will be the case in alkaline 


solutions, the Hofer—Moest reaction can occur: 
on a OH — C,,H,,,, ,OH. (7) 


It should be noted that the mechanisms suggested ascribe the formation of an 
olefine to a reaction between a hydroxyl radical and a carboxylate radical, and that of 
the alcohol to a reaction between a hydroxyl radical and an al/ky/ radical. The Hofer- 
Moest reaction should, therefore, require a critical potential for its commencement 

as is actually the case, although the value of the critical potential will not necessarily 


be the same as fer an acidic solution. 
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THE ELECTROCHEMICAL BEHAVIOUR OF OXYGEN AND 
HYDROGEN PEROXIDE ON SILVER ELECTRODES* 


G. BIANCHI, G. CAPRIOGLIO, F. MAzZA and T. MUSSINI 


Department of Industrial Chemistry, University of Milan, Italy. 


Abstract—The reduction of oxygen and the reduction and oxidation of hydrogen peroxide at silver 


electrodes is examined, with special reference to the side reactions involving the metal and its corrosion 


Résume—On i réduction de l’oxygéne ainsi que la réduction et l’oxidation de H,O, sur des 


ona tenu compte, en particulier, des réactions secondaires, auxquelles participent 


ts de corrosion 


Die Reduktion von Sauerstoff sowie die Reduktion und Oxydation von Wasser- 
Silberelektroden wurde untersucht. Spezielle Beachtung schenkte man Neben- 


Zusammenfassung 
1 das Metall und seine Korrosionsprodukte beteiligt sind. 


l. INTRODUCTION 
il processes concerning oxygen and hydrogen peroxide on various 
1g silver have been studied by several authors, especially the cathodic 
n 

lomashoff! obtained cathodic polarization curves of oxygen on silver for various 
degrees of agitation of the solution. Delahay? studied the process of oxygen 
reduction on various metals in neutral solution and considered the contribution 

he two processes (a) O. — HO, and (b) O, —> H,O to the total current for the 

reduction. In the case of silver, the two processes occur simultaneously: at 
densities corresponding to the most negative tension values (—1 V on 
scale), process (b) overcomes process (a). 
> obtained similar polarization curves and concluded that the 
reduction of molecular oxygen takes place at low current density and the reduction of 
atomic adsorbed oxygen takes place at high current density. In both cases the reduc- 
tion occurs through intermediate stages. 

The cathodic reduction of oxygen on the silver electrode was also considered by 
Bianchi who obtained polarization curves for solutions of various pH and observed 
that the tension of the process of oxygen reduction was almost independent of the pH. 

In the study of the electrochemical processes of oxygen and hydrogen peroxide on 
silver electrodes we consider the possibility of interference by the processes of 
reduction or oxidation of the silver compounds. In the case of graphite’ and platinum® 
we observed that the electrochemical processes of the system H,O—H,O,—O, occurred 
at the same time as those concerned with the electrode metal itself. 

lhe general electrochemical behaviour of silver was studied by Delahay et al.,’ who 
collected the thermodynamic data for silver and its compounds in a potential/pH 
diagram 

lhe electrochemical processes of formation of silver oxides were studied by several 
authors® on account of the importance of these processes in the field of the dry 
batteries. 


* Manusc! pt received 13 September 1960 
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We have obtained anodic and cathodic polarization curves on silver electrodes in 
solutions of various pH. The electrochemical processes concerning oxygen and 
hydrogen peroxide and those concerning silver compounds were examined. The 


processes concerning silver compounds may be: 


(a) Ag Ag*; anodic dissolution of the electrode. 

(b) Ag Ag; cathodic deposition of silver from Ag* ions produced by the corro- 
sion of the electrode. 

(c) Anodic formation of silver oxides. 


(d) Cathodic reduction of silver oxides present on the electrode. 


2. EXPERIMENTAL TECHNIQUE 

The experimental work was performed by means of a cell already described.’ In 
the cell, filled with the required solution, O, or N, was made to bubble. When N, was 
bubbled, the solution was previously deaerated with the same nitrogen. The electrode, 
a disk of 99-99 per cent silver (diameter 20 mm), was ground with quartz powder and 
washed in distilled water before each experiment. 

The solutions were prepared with pure ‘for analysis’ Merck products of composi- 
tion: 
1 H,SO,. 
1 H,BO,, 0-5M _ Na,SO,. 
1 NaOH, 05M _ Na.SQ,. 


acid: 0: 
neutral: 0): 
alkaline: 0°] 


N 
N 


The pH of the neutral solutions was adjusted by the addition of small quantities of 
NaOH. To the solutions was added the quantity of H,O, (Perhydrol Merck) needed 
to obtain the required concentration. The gases were pure commercial O, (with 
traces of N, and rare gases) or high purity N, (99-999 per cent). The flow rate of 
the gas was of 150 cm*/min. 

All experiments were carried out in an air thermostat at 25 +- 0-1°C. 

[he polarizing current circuit consisted of a 150 V battery with resistances in 
series. Measurements were made with a precision potentiometer (Leeds and Northrup, 
Model K 3) and a high impedance electronic voltmeter (Philips, Model 6010). A 
saturated Ag/AgCl electrode was used; all the tension values are reported on the 
hydrogen scale by adding 0-196 V to the experimental values without correction for 
the liquid junction. 

The experimental procedure consisted first in the measurement of the static 
tension and then, after the closure of the polarizing current circuit, in the measure- 
ment of the value of the tension. The current density values were increased one after 
the other and the corresponding values of the tension were measured, the polarizing 
current circuit being opened between two measurements. The polarization curve for 
increasing current density values was so obtained; when the maximum value was 
reached (~5 mA/cm?) with the same procedure the polarization curve at decreasing 
current density values was obtained. 

The variation of the electrode tension with time was also studied by means of a 
recording potentiometer (Leeds and Northrup, Model Speedomax) operated by a bigh 
impedence voltmeter (Keithley, Model 610 A). 
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3. EXPERIMENTAL RESULTS 
Figures 1-6 show the polarization curves. The broken line in each Figure corre- 
sponds to the value of the reversible tension of the indicated process of OH~-ion or 
H*-ion discharge, at the pH of the experiment, and Table 1 shows values of the static 
tension in our experimental conditions for acid solutions. 
rhe values become more positive (maximum value observed 0-5 V) when the agit- 


ation of the solution is increased or when the electrode remains longer in the solution. 


TABLE 1. STATIC TENSIONS OF Ag ELECTRODE IN 0-5 M H,SQO,, 

( H,O, concentration 

as 

’ (M) 
10-* 
10-8 
10 
10 


o—*-0— 0, 


o— 
o-8— 0-0 .6_ oo 


e. 
= 
o— oe... 
e-~e 


= 
e~o, 


1. Cathodic polarization curve for the reduction of H,O, on silver. 
Acid solution. 10°? M H,O, 


Figure | shows the cathodic polarization curve in acid solution containing H,Q,. 
Fig. 2 shows the cathodic polarization curve in acid solution with O, bubbling. The 
curves have a general common shape: a first step is shown at a noble tension, which 
does not reappear when the curve is plotted by decreasing current density values; it 
represents the deposition of silver from Ag* dissolved from the electrode, present 
in the solution at the beginning of the experiment Ag* is not reformed during the 
short time elapsing between the beginning and the end of an experiment. The first 
step of the polarization curve is the less evident if the electrode is in the solution, 
before the measurements, for a shorter time. 

Figures | and 2 show a second step at less noble tensions, corresponding to the 
reduction of H,O, (Fig. 1) or of O, (Fig. 2). It may be seen that in the cases of the 
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0-01 M H,O, solution and in the case of solution in which oxygen bubbles the slope is 
0-12 (2RT/F). 

At the highest current densities the curves show the step corresponding to hydrogen 
evolution. 

At silver anodes, in acid solutions the only process is the dissolution Ag — Ag 
The tension value is higher than under cathodic conditions (0:50 V) owing to the 
greater concentration of Ag* ions present in the layer of solution next to the electrode. 


Fic. 2. Cathodic polarization curve for the reduction of O, on silver 
Acid solution. Gas: O, 


TABLE 2. STATIC TENSIONS OF Ag ELECTRODE IN 0:5 M 
H;BOs, 0-5 M Na,SO, (pH 7) 





H.O, concentration Static tension, (Fy) 
(M) (V) 


10-4 0-30 
10-3 0-56 
10-* 0-61 
10-! 0-62 


0-35 








At the end of the experiment the electrode was corroded, but the high current density 


leading to the formation of AgO” was not reached. Table 2 shows the values of the 


static tension in neutral solution. It can be seen that the tensions are nobler for the 
more concentrated H,O, solutions, in which preliminary experiments demonstrated 
that silver is corroded. The corrosion continues until the concentration of the Ag* 
ions reaches the value of about 10-* M. The static tension is nearly coincident with 
that of silver in 10°? M Ag* solution. 

When O, is bubbling in the solution (Fig. 3) the cathodic curve is similar to that of 
the acid solution (Fig. 2). On the contrary the case of the more concentrated H,O, 
solutions is different (Fig. 3); the electrode is corroded and the process Ag* — Ag 
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occurs at a tension of about 0-6 V owing to the increased quantity of Ag~ in the 


solution. The process is indicated also in the decreasing current density curve; hence 


the corrosion of the electrode is sufficient to maintain the Ag* concentration in the 
solution. Thus the process Ag*-—» Ag conceals the process of H,O, reduction; 


however the corresponding step appears at the high current densities and H,O, 


reduction is seen to occur at the same tension as in acid solutions. 


o—0-0 —0-0— 0 >—e—9»9_, 


\/om 


hodic polarization curves for the reduction of O, and H,O, on silver. 
Neutral solution. @ 10°°M H,.Qsg. Gas: Qs. 


TABLE 3. STATIC TENSIONS OF Ag ELECTRODE IN 0:1 M 
NaOH aAnp 0:5 M Na,SQ,. 


H.O, concentration Static tension, (Eg) 
(M) (V) 


10 0-19 
10-8 0-19 
10 0-19 
107! 0-19 

0:28 


In alkaline solutions the cathodic curves never indicate Ag* reduction; we observe 
only H,O, or O, reduction and hydrogen evolution. 

lable 3 shows the static tension in alkaline solution; the value depends on whether 
or not the solutions contain hydrogen peroxide. 

We conclude that when the solution contains H,O, the electrode is bare, while in 
the other cases it is covered with an oxide film, for it is known that hydrogen peroxide 
reduces silver oxide.'! In the absence of H,O,, the film of silver oxide determines the 
value of the static tension, but it does not interfere with the process of oxygen reduc- 
tion, presumably because it is quickly destroyed when the first cathodic current passes 
on the electrode. The polarization curves are similar to those obtained with other 
electrodes such as bare platinum.® The silver electrode thus behaves in alkaline 
solutions as an inert electrode for the cathodic processes of H,O, and O, reduction. 
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It may be observed that the process of oxygen reduction differs from the process of 
H,O, reduction (Fig. 4) as regards the slope of the polarization curves. The slope is 
about 0-06 (R7/F) in the case of oxygen and exceedingly low in the case of hydrogen 


peroxide. 





Fic. 4. Cathodic polarization curves for the reduction of O, and H,O, on silver. 
Alkaline solution. @ 10°* M H,O,. @ Gas: Os. 





Fic. 5. Anodic polarization curve for the formation of silver oxides on silver. 
Alkaline solution. Gas: O, 


The anodic behaviour in alkaline solution is quite different from that in acid and 
neutral solutions. The polarization curves show several steps corresponding to the 
formation of the various silver oxides, as indicated. In Fig. 5 the decreasing current 
density curves do not show a step corresponding to Ag — Ag,O because the oxide 


AgO is stable in this condition and the tension for Ag,O — AgO is nobler than that 
for Ag — Ag,O. 
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mA/cm 


Anodic polarization curve for the oxidation of H,O, on silver. 
Alkaline solution. Gas: O, 





Variation of the tension of the silver electrode with time. (i 3 mA/cm?’). 
Alkaline solution. Gas: O, 


When the solution contains H,O, the curve shows at first the step corresponding to 
H,O, oxidation (Fig. 6); the process occurs at the same tension as on the platinum 
electrode. The decreasing current density curve indicates both Ag — Ag,O and H,O, 
oxidation. In fact, H,O, reduces AgO and Ag,O; at the end of the experiment the 
electrode is bare. 


Figure 7 shows the variation of the tension with time in alkaline solution without 


hydrogen peroxide: it may be observed that at the closure of the polarizing circuit 


(i 3 mA/cm?) the tension increases rapidly, shows a peak, and then increases to a 
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stable value. The first step corresponds to the formation of AgO on the electrode and 
the stable value corresponds to the evolution of oxygen. Hickling and Taylor® think 
the peak may be due to the formation of an oxide higher than AgO that decomposes 
to this substance; Jones er a/.* think it may be due to the difficulty of nucleation of 
AgO. An analogous tension peak was observed in the cathodic process Pb?* —> Pb 
by Piontelli and Guerci'’, who also interpreted it as caused by the difficulty of nuc- 


leation of lead. 
When the polarization circuit is opened, the tension drops (Fig. 7) to the value 
corresponding to Ag,O/AgO and remains constant. 








3 4 
Time, min 
Fic. 8.—Variation of the tension of the silver electrode with time in presence of 
hydrogen peroxide. (/ 3 mA/cm?). 
Alkaline solution. 10-? M H,O, 


When the solution contains 10-? M H,O,, the curve of Fig. 8 is obtained. We 
observe AgO formation and O, evolution and also, before the tension peak, H,O, 
oxidation. When the polarizing circuit is opened, the tension drops at first to the 
value corresponding to Ag,O/AgO and then falls to another constant value, to the 
initial static tension of H,O,/O,. This second tension drop demonstrates the destruc- 
tion of silver oxides by H,Q,. 


4. CONCLUSIONS 

1. Acid solution 

In acid solution the reduction of O, and that of H,O, occur on silver in the same 
way. The tension of the processes is about 0-15 V (£,,) and the slope of the cathodic 
polarization curve is 2R7T/F. The disturbing process Ag* — Ag occurs only at low 
current densities. 

At silver anodes the process Ag —> Ag* takes place rather than the anodic pro- 
cesses of the system H,O—H,O,-Og. 


11 
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2. Neutral solution 


In neutral solution the reduction of O, and that of HO, occurs in the same way as 
in acid solutions. The tension is still 0-15 V and the slope 2R7/F. The process 
Ag —» Ag” in this case also takes precedence over the processes of the system H,O- 


H,O,—O,. In constrast to acid solution, in neutral solution containing H,O, the 
cathodic process Ag — Ag plays an important role; it occurs at a tension higher 
(0-6 V) than in acid solution and partly hides the process of H,O, reduction. 

In neutral solutions containing H,O, corrosion of the electrode is observed so 
that the solution is continually furnished with Ag* ions. The corrosion stops when the 
tension of the electrode reaches the value of about 0-6 V. This value is the same as of 
that of the process of H,O, oxidation to oxygen. 

H,O, decomposes on metals by an electrochemical mechanism, (a) a cathodic 
reaction H,O, — H,O determining the rate of the decomposition; many authors con- 
sider radicals such as OH, HO, to be intermediates (b) an anodic reaction H,O, — Qj. 

There is no direct experimental evidence of the tension of the process (a). The 
tension of process (b) is 0-6 V in neutral solution as calculated’ from thermodynamic 


data for the reaction 


HO,- + OH- — 2e + H,O + O,. 


In presence of silver the reaction Ag — Ag* is concurrent with reaction (b) until the 
tension of the former process is lower than the tension of the latter; thus Ag — Ag 
occurs, i.e. the electrode is corroded, until the concentration of Ag* is about 10-? M 
giving a tension of about 0-6 V. 

In acid solution the mechanism of decomposition does not occur and also the 


corrosion of the electrode is hindered. 


{/kaline solution 


In alkaline solution reduction of O, occurs at 0-18 V and the slope of the cathodic 
curve 1s RT/F. 

In presence of H,Og, the oxide film covering the electrode is destroyed, and reduc- 
tion of H,O, occurs on a bare electrode. The tension is 0-18 V and the slope of the 
cathodic polarization curve is very low. 

The coincidence of the tension for the reduction of H,O, with the tension for the 
process H,O, —> O, may be referred to the fact that H,O, is readily decomposed in 
alkaline solutions, the cathodic process being an apparent reduction of H,O,. The 
decomposition of H,O, leads to the consequent reduction of the oxygen produced 
according to O, + H,O + 2e > OH HO, 

Process involving silver do not interfere with the cathodic reduction of H,O, and 
QO, in alkaline solutions. At silver anodes, the formation of the silver oxides occurs, 
but does not interfere with H,O, oxidation because of the lower value of the tension of 
this process, which occurs at 0-18 V according to the above mentioned equilibrium. 
{cknowledgement—These researches have been sponsored by the European Office ARDC under the 
contract AF 61(052)-260 

DISCUSSION 
N. [BI Avez-vous étudié la variation, en fonction des conditions d’électrolyse, du palier observé sur 
les courbes potentiel-temps obtenues 4 courant constant? Est-il possible d’évaluer a partir des 
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longueurs de ces paliers par exemple l’épaisseur des couches d’oxyde formées et pourriez-vous éven- 
tuellement nous donner une idee de |’épaisseur de ces couches dans les conditions de vos trés intéres- 
santes expériences. 

G. Biancui.—Sur la base de la courbe de la Fig. 7 nous avons calculé la quantité d’électricité 
debitée entre la fermeture du circuit et le commencement du dégagement d’oxygéne. La valeur, 
calculée pour 1 cm* de surface d’électrode, est de 0,4 C a peu prés. On a donc la formation de 
0,4 x 247,76 
2 x 96-500 
Des valeurs semblables ont été obtenues avec des densités de courant comprises entre | et 5 mA/cm?. 

M. Lewartowicz.—(1) Quelle était la composition des solutions alcalines dans vos expériences ? 
? Nous avons observé récemment des 


a 10-* g de AgO; ce qui correspond a une couche d’oxyde de 0,7 « environ. 


(2) Avec-vous étudié des solutions fortement alcalines ? 
courbes de polarisation trés semblables aux votres sur l’argent dans KOH 4N et nous avons constaté 
qu’en présence d’oxygéne cette électrode pouvait servir d’électrode de référence 

(3) Comment expliquez-vous le fait que H,O, formé cathodiquement a partir de O, ne détruit pas 
chimiquement l’oxyde d’argent dans les solutions alcalines ? 

G. BIANCHI.—(1) La composition des solutions alcalines était NaOH O, 1 M, Na.SO, 0,5 M 

(2) Nous n’avons pas étudié de solutions fortement alcalines en considération du fait que les 
mesures ont été faites avec une cellule en verre de forme compliquée et avec des rodages qui pouvaient 
étre endommagés par ces solutions. Nous sommes d’accord avec vous sur le fait que l’electrode 
d’argent en solution alcaline peut servir d’électrode de référence. 

(3) Si l’électrode est recouverte d’oxyde, pendant la polarisation cathodique on a toujours d’abord 
la réduction de l’oxyde, qui se produit a une tension plus noble. Ensuite, 4 une tension plus catho- 
dique, se produit la réduction de O, avec formation de H,O, sur l’électrode nue. 

C. CapeL-BouTe.—Avec-vous fait des études semblables sur le Pd? L’oxyde de Pd pourrait-il étre 
réduit par l’eau oxygenée comme Il’oxyde d’argent? 

G. BIANCHI.—Nous n’avons pas fait d’éxpériences sur le Pd mais il est fort possible que son com- 


portement soit assez semblable a celui de l’argent. 
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MOLTEN SALT ELECTROLYSIS—I. CHLORINE OVER- 
POTENTIAL ON CARBON IN LiCI-KCl EUTECTIC* 


A. M. SHAMS EL DINT 
Division of Applied Electrochemistry, Royal Institute of Technology, 
Stockholm 70, Sweden 


Abstract—Conditions are described for the preparation of dry LiCI-KCl eutectic suitable for the 
measurement of chlorine overpotential on carbon anodes. Over a wide range of temperature the 
overpotential 7) of the carbon anode is related to the polarizing current J by the relation », RI, R 
being the resistance of the melt and the gas film on the surface of the electrode. 

rhe addition of an indifferent salt, e.g. K.SO,, to the eutectic results in setting up of concentration 


polarization and an increase in the resistance term of the above relation. 


Résumé—On décrit la préparation dun mélange eutectique anhydre LiCI-KCI qui peut étre employé 
pour la détermination de la surtension du chlore sur des anodes de carbone. Dans un intervalle de 


température étendu la surtension de l'anode de carbone est reliée au Courant de polarisation par la 


relation RI, ot Rest la résistance du métal et du film de gaz formé sur l’électrode. L’addition au 
mélange eutectique d’un sel indifférent tel que K,SO, provoque l’apparition d’une surtension de 


concentration et une augmentation de la résistance dans l’équation donnée ci-dessus 


Zusammenfassung— Man beschreibt die Massnahmen zur Herstellung eines trockenen LiCl-KCl 
Eutektikums, das zur Messung der Chloriiberspannung an Kohle-Anoden geeignet ist. Ueber einen 
weiten Temperaturbereich ist die Ueberspannung » der Kohle-Anode mit dem polarisierenden Strom 
I durch die Bezichung 7 R - I verbunden, wobei R den Widerstand der Schmelze und der Gashaut 
auf der I lektrodenoberflache darstellt 

Die Beigabe eines indifferenten Salzes, wie z.B. K,SO,, zur eutektischen Schmelze fiihrt zum 
Einsetzen von Konzentrationspolarisation und zur ErhOhung des Widerstands-Terms in der oben 
erwahnten Beziehung 

INTRODUCTION 

rHE development in the theories of overpotential is mainly the outcome of researches 
conducted in aqueous solutions. Measurements in molten salts have attracted but 
limited attention, apparently due to their difficulty and to the lack of suitable reference 
electrodes. However, these difficulties are now disappearing as a result of the technical 
improvement in apparatus! and to the development of reference electrodes that can 
function at relatively high temperatures.” 

rhe establishment of an overpotential in an electrode reaction may be the result of 


activation, concentration and/or resistance polarization.’ The total overpotential 


7, measured at an electrode under specified conditions may thus be the sum of the 


above mentioned three types of polarization and may be represented 
y/ Na "i Nps (1) 


where the subscripts a, c and r refer respectively to activation, concentration and 
resistance. Which of these three types of polarization is the one actually operating 
* Manuscript received 14 August 1960. 
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may be ascertained from the relation between the overpotential 7 and the polarizing 
current /. 
Thus, activation overpotential 7, is characterized by the well-known Tafel relation 


Na A b log J, (2) 
where A and db are constants. 
Concentration polarization 7, of a substance dissolved in a pure solvent or in an 
excess of a supporting electrolyte is given by the relation 
RT I, I 
— log ——-, (3) 
zk I, 
where /, represents the maximum rate of diffusion and migration. 
Resistance overpotential 7,, on the other hand, is simply given by the relation 


", const. J. (4) 


r 


To examine any one type of overpotential separately, it is necessary, therefore, to 
reduce the other two types to negligible values. 

Chlorine overpotential in aqueous solutions has been said to be the activation- 
controlled type*®, the concentration polarization type’, or a combination of activation 
and resistance polarization*. The reaction seems, however, to be more complex, due 
to the intermingling of different factors such as the Cl~ ion concentration, the pH 
value of the solution, whether the electrode is in the active or in the passive state, etc.§ 

In the evolution of chlorine from molten LiCI-KCl eutectic, concentration polari- 
zation is not liable to be the cause of any overpotential; its value can be safely set 
equal to zero. It was of interest to determine, therefore, whether the cause of chlorine 
overpotential on graphite from this melt is an activation or a resistance polarization. 
No previous work from the present standpoint has been published. 

The results obtained for the apparently similar reaction of oxygen evolution in 
fused salts are also conflicting. Agar and Bowden? studied the evolution of oxygen in 
fused sodium hydroxide on platinum and nickel anodes at temperatures between 
318-340°C. They report a typical concentration polarization which depended on the 
amount of water in the immediate vicinity of the anode. On the other hand, Kar- 
patscheff and Patzug” found that oxygen overpotential on platinum in molten 
mixtures of KNO,;—-NaNO,—LiNO, at temperatures between 150 and 250°C is of the 
activation type. Flood and Forland’' measured oxygen overpotential in molten 
‘buffers’ of the type Base = Acid + O?- (e.g. PO, PO, O*-). The y/log J 
curves thus obtained exhibited two sections, with slopes approximating R7/3F and 
RT/F, occurring at low and high current densities respectively. Section I was ascribed 
to concentration polarization and Section II to activation polarization. 


EXPERIMENTAI 
The electrolytic cell 


This is shown diagrammatically in Fig. 1. It consisted of a large Pyrex test tube 
fitted with a cork stopper. This latter carried five openings for the anode (A), the 
reference electrode (R), for the inlet and outlet of pure dry chlorine and for the cathode 
compartment (C). This was in the form of a long Pyrex cylinder having an inner 
diameter of 1-0 cm and provided at its lower end with a medium porosity glass frit to 
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prevent contamination with the anolyte. The reference electrode (R) was a carbon rod 
charged with chlorine gas as will be described later. Its feasibility in functioning as a 
reference electrode in chloride melts has been discussed by Smirnov ef al." The 
electrolytic cell was maintained till the level o—-o in an electrically heated cylindrical 
oven, the temperature of which could be regulated by means of a suitable resistance to 
better than +5°C. The temperature of the cell was measured by means of a Pt/Pt 

10°, Rh thermocouple held in direct contact with its outer wall. Constant currents 











ul 





Fic. 1. Electrolytic cell. 


were taken from 220 V batteries and variable high resistances in series. The potential 
differences between the anode (A) and the reference electrode (R), i.e. the overpotential 
7, Was measured with a Leeds and Northrup student-type potentiometer, to the 
nearest mV. 

The LiCl-KCI eutectic had the molar composition of 59:41. Both salts were 
anhydrous Analar quality. The carbon electrodes were spectroscopically pure 
(Johnson Matthey), diameter 6:5 mm. 


Preparation of the melt 

Preliminary experiments showed that the presence of traces of moisture in the 
melt led to irreproducible drifts in the measured potentials. These traces of moisture 
were rather difficult to get rid of even by heating the melt for 4h at 500—550°C. 
Laitinen ef al.* describe a method for drying the eutectic under consideration 
involving the subjection of the salts to high vacuum (3 days), followed by heating to 
300°C over a period of 8h. Melting the mixture was then effected during the passage 
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of dry HCI gas, followed by dry argon, before finally evacuating the system. This 
method, though successful in providing a completely dry melt suitable for polaro- 
graphic studies, is tiresome and time-consuming. In the present investigation another 
method, found to be quite as effective, was used for drying the melt. This depends 
on the oxidizing properties of dry chlorine gas and its probable interaction with traces 
of water according to: 


Cl, + H,O = 2HCI + 40, (5) 


Since HC! gas is volatile at the working temperature complete removal of the moisture 
could be achieved. During the later stages of the present work the author’s attention 
has been directed to a recent paper by Maricle and Hume" in which the same principle 
is also applied for drying the eutectic. These authors confirmed the reliability of the 
above technique by running residual current/voltage curves. In all the experiments 
described, dry chlorine gas was made to bubble in the fused mixture for a period of 
60 min before the polarization measurements were started. This period was found 
during preliminary experiments to be quite sufficient for removing the last traces of 
water held in the salts. During this period, both the anode and the reference electrode 
were short-circuited to eliminate uneven potentials arising from differences in their 
surface conditions. 

In contrast to the reported facts about the measurements of oxygen overpotential 
in molten salts*-"’, the measurements of the chlorine overpotential in the LiCI-KCI 
eutectic are excellently reproducible and the potential values are almost instan- 
taneously established. ‘Forward’ (increasing current) and ‘backward’ polarization 
are, within experimental error, the same. In some experiments, however, breaks were 
observed in the ‘forward’ polarization curves due apparently to variation in the 
coverage of the surface of the electrode by the evolved gas. For this reason the results 
here reported are those taken with decreasing currents. Under identical conditions, 
the reproducibility of the measured potential values was within +15 mV. 


RESULTS AND DISCUSSION 


Chlorine evolution on carbon anodes from LiCI-KCI melts at temperatures 
ranging between 425 and 650°C and with currents varying between 10 and 2000 mA 
electrode (area 4-5 cm*) is entirely resistance controlled. This is represented by the 
curves in Fig. 2 in which the overpotential 7 is shown as a function of the polarizing 
current / at three different temperatures. The relation is simply expressed by 


n = IR (4) 


where R represents the total resistance of the electrode/electrolyte system. In Table | 
the resistances obtained at different temperatures are listed. 

As is seen from the Table, an increase in the temperature of the melt leads to a 
corresponding decrease in the value of R. A plot of the resistance as a function of the 
reciprocal of the absolute temperature gives a straight-line relationship. Calculations 


for the mean temperature coefficient of the resistance R give a value of —3-:27 x 10 
Q deg. 

In the experiments under consideration, both the melt and the gas film on the 
surface of the electrode would contribute to the total measured resistance. It was of 
interest to determine, even qualitatively, the magnitude of these two factors. From 
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the dimensions of the cell and the electrodes, and from the known data on the con- 
ductance of fused LiCl and KCI salts one can calculate the resistance of the melt. The 
specific conductance of both fused KCI and LiCl are given in the form! 


r=a+b~x 10°*%(t — 4), (6) 


where the constant a and b are equal to 2-19 and 2:1 for KCI, and 7:59 and 1-0 for 
LiCl respectively.’ t, for KCI is 800°C and for LiCl 780°C. Choosing an arbitrary 














Current, m A/electrode 


Fic. 2. 7/1 relations for LiCI-KCl eutectic at: 
(1) 485°C (2) 560°C (3) 650°C. 


TABLE 1. THE RESISTANCE R AT DIFFERENT TEMPERATURES 





Temp. R 
(C) 


0-350 
0-345 
0-325 
0-305 


0-295 





temperature of 600°C one calculates values for the conductivity of 1-77 and 7:41 Q 1 


cm~! for the two salts respectively. Assuming no complex formation to take place 
between the two salts considered the conductivity of the eutectic at 600°C is calculated 


to be 5:09, Q°-'cm. The corresponding specific resistance p would, therefore, be 
l 


0-19, £2cm~'. Substituting this value in the familar equation 


(7) 


where / and a are the distance between the electrodes and the area respectively, one 
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obtains R = 0-038, 2. The resistance of the melt amounts, therefore, to approxi- 
mately one ninth of that calculated from polarization curves. 

It should be pointed out, however, that in the above calculations the roughness 
factor of the surface of the electrodes which might lie somewhere between 200'* and 
2000", and which when considered would lead to a corresponding decrease in the 
calculated resistance, was not taken into consideration. 

It is concluded, therefore, that the major part of the measured resistance should be 
assigned to the gas film present on the surface of the electrode. This resistance is 

















urrent, mA/electrode 
Fic. 3. // relations for LiCl-KCl eutectic at 608°C containing: 
(1) 0% K.SO, (2) 10° K.SO, (3) 15% K,SO, 
(4) 20% K.,SO, (5) 30% K,SO, 


therefore the determining factor in the evolution of chlorine on graphite anodes in 
molten LiCI-KCI eutectic. The complete absence of activation polarization is not 
unexpected. It is known that electrode reactions in molten salts are seldom activation 
controlled, due to the high temperatures involved. 


THE EFFECT OF THE ADDITION OF AN INDIFFERENT SALT ON 
CHLORINE EVOLUTION FROM THE MELT 

It was of interest to study whether on the addition of increasing amounts of an 
indifferent electrolyte, e.g. K,SO,, to the melt concentration polarization would 
appear. Also the presence of such a salt in the melt would make possible the competing 
reaction of oxygen evolution. Whether this reaction would lead to complications 
similar to those mentioned for chlorine evolution from aqueous solutions'*:'? was 
also of interest. 

In Fig. 3 is shown a series of current/potential curves for chlorine evolution at 
608°C from melts containing respectively 10, 15, 20 and 30 per cent (wt./wt.) of 
K,SO, (mol fractions 3-42, 5-30, 7-39 and 12-04). The rest of the melt was the eutectic 
in the mol per cent ratio if 59 LiCl : 41 KCl. For comparison, a curve for the pure 
eutectic is included. The electrode area for this series of measurements was somewhat 
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larger than those given in Fig. 2—apparent electrode area, 5-5 cm*. Fig. 3 shows that 
the addition of the indifferent salt to the melt results in three different effects. First, 
there develops a region where the potentials vary not linearly with current but with the 
logarithm of the current (Fig. 4). Secondly, with melts containing 15 per cent or more 
of K,SO, this logarithmic section of the curve extends over a potential range of about 





Fic. 4. »/log J relations for LiCl-KCl eutectic at 608°C containing: 
(1) 10°, K,SO, (2) 15% K,SO, 
(3) 20°, K.SO, (4) 30°, K.SO,. 


TABLE 2. VARIATION OF THE SLOPES OF THE POTENTIAL 


CURRENT CURVES WITH THE K,.SO, 
CONTENT OF THE MELT 





K SO, ' dE dl 


(wt./wt.) d log l dl 


0-245 
0:042- 0-265 
0-125 0-355 
0-150 0-370 
0-140 0-365 


0:25 V, so that when the linear 7// relation is fully obeyed apparently high over- 
potentials are measured. Thirdly, the total polarization resistance of the linear 
section of the 7// curve increases with the increase of the K,SO, content of the melt, 
but tends ultimately to a constant value. In Table 2 the slopes of both the logarithmic 
and linear sections are given for the different melts studied. Trials to extend the study 
to higher concentrations of K,SO, were hampered by the incomplete dissolution of the 
sulphate in the melt at this particular temperature. 

The observed logarithmic relation between the anode potential and the current at 
low polarization is of interest. Such a relation might result from a difference in the 
concentration of the chloride ion in the bulk of the melt and at the electrode surface 
due to the presence of increasing amounts of the indifferent salt K,SO,. Thus, for the 
particular reaction under consideration one would expect the concentration polariza- 
tion to be given by 


RT 


s A... 
a a (8) 
i: ee as * 


n 


ni DC,A ° oan ° > * ° . = ° 
where /, aes D being the diffusion coefficient, 6 the thickness of the diffusion 
f Ly 


layer and «, the transference number of all ions present except the chloride ion, the 
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other terms having their usual meanings. The subscripts 0 and e refer to the con- 
centration (activity) of the chloride ion in the bulk and at the electrode surface 
respectively. If /, > /, equation (8) reduces to 


(9) 


The plot, therefore, of 7, as a function of log J would yield the observed straight-line 
relationship. One would expect these straight lines to possess a slope equal to 
2:303 RT/F at the corresponding temperature (0-175 V). Table 2 reveals that this 
term increases with the increase in the sulphate content of the melt but does not, 
however, reach the theoretical value. This behaviour is not unexpected. Chloride ion 
reaches the electrode surface by virtue of electrical migration. The presence of as high 
as 30 per cent of potassium sulphate in the melt (mol fraction ca. 12 per cent) would 
result in setting up of a diffusion layer which would, however, be very thin and 
non-uniform. Electrical migration would thus continue to play the major part in the 
transport of the chloride ion to the electrode. Judging by the known facts about 
diffusion currents in aqueous solutions”, a concentration of the indifferent electrolyte 
of at least 50 times that of the reducible (or oxidizable) species is needed in order to 
bring the migration term to about | per cent of its original value. Between these two 
limits, the transference number of the ion under consideration does not seem to 
follow any definite relation with the concentration of the indifferent electrolyte. 
Also, due to the relatively high temperatures and to the stirring of the melt by the 
evolving of chlorine gas, convection currents are expected to be present. The slope 
of the »/log 7 curves might approach that of the term 2:303R7/F at 608°C with 
increasing the sulphate content of the melt, but would reach this value only if the 
sulphate concentration could be increased beyond the limit to which the present study 
was confined. 
Considering the other alternative that the /log / relation is due to the evolution of 
oxygen from the sulphate according to", 
SO,’ SO, ) (10) 


and 
O? 2e = 30,, (11) 


and assuming that this reaction on the graphite anode—as on a platinum anode” 

is controlled by an energy barrier, the slope of the 7/log J curves would be given by 
2-303 RT/2«F, where « is the symmetry factor of the energy barrier. Values for « lying 
between 0:58 and 0-70 were calculated. These values are of the right magni- 
tude for gas evolution reactions and would account for the slopes observed 
experimentally. However, although this reaction is possible on platinum anodes,"*! 
it is highly unlikely on graphite anodes. The discharge of oxygen ions or oxygen- 
containing ions on these latter anodes gives rise to the evolution of CO, and CO 
instead of O,.**:*3 Also, other experimental findings do not support this second 
alternative. Thus, it has been qualitatively established that the potentials of the 
graphite anode are to some extent dependent on the rate of bubbling of chlorine gas in 
the melt. Secondly, the temperature coefficient of the overpotential in this region is 
ca. —0-5 mV/°C. This value is distinctly smaller than those characteristic of activation 
overpotential™, usually of the order of —2 to —3mV/°C. These two experimental 
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facts strongly suggest that we are dealing with a case of concentration rather than 
activation polarization. 

When the concentration profile is fully established at the surface of the anode 
further discharge of the chloride ion follows the usual resistance polarization course. 
The replacement of the relatively mobile chloride ion by the less mobile sulphate ion in 


the diffusion layer, together with the probable simultaneous discharge of oxygen on 


graphite, would account for the observed increase in the electrolyte/electrode resist- 
ance R (see Table 2). 

In the concentration range of K,SO, studied in the present work the evolution of 
chlorine on carbon follows only one polarization stage, thus differing from that from 


\ 


aqueous solutions.* It can be safely concluded, therefore, that the theory advanced to 
explain chlorine evolution from aqueous solutions® does not apply to chlorine 


evolution in molten LiCI-KCl eutectic. 
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GEMEINSAMES UND BESONDERHEITEN IN DER 
INHIBITION VERSCHIEDENER VORGANGE AN 
EINER METALLELEKTRODE (NICKEL). I* 


O. VOLK und H. FISCHER 
Institut fiir Physikalische Chemie und Elektrochemie der Technischen 
Hochschule, Karlsruhe, Bundesrepublik Deutschland. 


Zusammenfassung—Durch oszillographische Bestimmung der Spannungs- und Stromdichte-Abhan- 
gigkeit der differentiellen Doppelschichtkapazitat und ihrer Anderung in Gegenwart ausgewahlter 
organischer Inhibitoren wurde jeweils die Belegungsdichte bei der Sorption der Inhibitoren an 
einer Nickelelektrode bei der kathodischen Abscheidung von Wasserstoff aus 0,1 N HCI ermittelt. 
Aus analogen Messungen bei der kathodischen Abscheidung und (teilweise) anodischen Auflésung 
von Nickel konnten qualitive Schliisse beziiglich Umfang und Wirkung der Oberflacheninhibitoren 
gezogen W erden 

Der Bedeckungsgrad erwies sich als stark spannungs- und stromdichte-abhangig. Ausserdem 
ergab sich ein deutlicher | influss der chemischen Konstitution der Inhibitoren. Aus der Kapazitats- 
depression und einer Verschiebung des Ladungsnullpunktes in den kathodischen oder anodischen 
Bereich konnte bevorzugte kathodische oder anodische Wirkung der Inhibitoren erkannt werden. 
Die bei der kathodischen Abscheidung von Wasserstoff gefundenen Besonderheiten in der Inhibitions- 
wirkung traten andeutungsweise auch bei der kathodischen Abscheidung und anodischen Auflésung 
des Nickels auf 

Aus oszillographischen Messungen des Ohmschen Spannungsabfalles unmittelbar nach dem 
Ausschalten des Stromes konnte der Umfang einer Elektrolytfilminhibition in Gegenwart der er- 
wahnten Inhibitoren abgeschatzt werden. Elektrolytfilminhibition lasst sich nur bei einigen der 
untersuchten Inhibitoren im Falle der kathodischen Wasserstoffabscheidung im Bereiche hoher 
Stromdichten nachweisen. Elektrolytfilminhibition vergréssert entsprechend die Konzentrations- 
iiberspannung. Einen weit grésserer Einfluss auf diese Uberspannung haben jedoch wirksame 
Oberflacheninhibitoren, indem sie die effektive Oberflache der Kathode auf einen geringen Bruchteil, 


verglichen mit der unbedeckten Oberflache, verkleinern und somit die wahre Stromdichte erheblich 


erhdhen. 


Abstract—By oscillographic determination of the voltage and current-strength dependence of the 
differential capacity of the double layer and its of modification in presence of selected organic 
inhibitors it is possible to obtain the thickness of the adsorbed layer of inhibitor on a nickel electrode 
during the cathodic evolution of hydrogen from 0-1 N HCl. By similar measurements during the 
cathodic deposition and partial anodic dissolution of nickel, qualitative conclusions can be drawn 
concerning the amount and the action of surface inhibitors. 

The degree of coverage exhibits a strong dependence on voltage and current density. Moreover a 
a significant influence of the chemical constitution of the inhibitors is observed. From the decrease of 
the capacity and from a shift of the zero point of charge in the cathodic or anodic domain it is possible 
to recognize the preferential cathodic or anodic action of the inhibitors. The peculiarities found in 
the inhibitor action during the cathodic evolution of hydrogen appear also in a significant manner 
during the cathodic deposition and the anodic dissolution of nickel. 

From oscillographic measurements of the ohmic voltage drop immediately after switching the 
current on it is possible to estimate the extent of inhibition due to an electrolyte film in presence of the 
various inhibitors. Inhibition by an electrolyte film is detectable with only a few of the studied 
inhibitors in the case of the cathodic evolution of hydrogen at high current densities. Inhibition by 


. Manuskript eingegangen 27 April 1960. 
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an electrolyte film increases with concentration overvoltage. This overvoltage is, however, much 
more strongly influenced by surface-active inhibitors with which the effective surface of the cathode 
is reduced to a small fraction of the uncovered surface with a corresponding marked increase of the 


true current density 


Résumé—Par la détermination oscillographique de la variation de la capacité différentielle de la 
double couche avec la tension et l’intensité de courant et de la modification de cette capacité en 
présence de différents inhibiteurs organiques, il est possible d’obtenir l’épaisseur de la couche d’in- 
hibiteur adsorbé sur une électrode de nickel pendant le dégagement cathodique d*hydrogéne d’une 
solution 0.1 N HCI. Par des mesures semblables pendant le dépot cathodique et la dissolution 
partielle de nickel on peut tirer des conclusions qualitatives concernant la quantité et le degré d’action 
des inhibiteurs de surface 

Le degré de recouvrement manifeste une forte dépendence de la tension et de la densité de courant. 
De plus, une influence significative de la constitution chimique des inhibiteurs est observée. A partir 
de la diminution de capacité et du déplacement du zéro de charge dans le domaine cathodique ou 
anodique, il est possible d’identifier action préferentielle cathodique ou anodique des inhibiteurs. 
Les particularités observées dans l’action inhibitrice pendant le dégagement cathodique d’hydrogéne 
apparaissent également d’une maniére significative pendant le dépét cathodique et la dissolution 
anodique du nickel. A partir de mesures oscillographiques de la chute ohmique de tension immédiate- 
ment aprés l’enclenchement du courant il est possible d’estimer l’inhibition due a un film d’électro- 
lyte en présence des différents inhibiteurs. L’inhibition par film d’électrolyte n’est décelable 
qu’avec quelques-uns des inhibiteurs étudiés dans le cas du dégagement cathodique d’hydrogene 
a fortes densités de courant. L’inhibition par film d’électrolyte augmente avec la surtension de 
concentration. Cette surtension, d’autre part, est beaucoup plus fortement influencée par les inhibi- 
teurs actifs de surface, avec lesquels la surface active de la cathode est réduite a une petite fraction de 


la surface non-couverte, avec une forte augmentation correspondante de la densité de courant vraie. 


1. VORBEMERKUNGEN 


Die Wirkung von Inhibitoren auf elektrochemische Elektrodenvorgange kann je 
nach Art der kinetischen Teilschritte dieser Vorgange sehr unterschiedlich sein.* 
Grundsatzlich ahnlich wird die Wirkung bestimmter Inhibitoren im allgemeinen 
bei den Vorgiangen des Stofftransportes zur Elektrode sein. Auch der Vorgang des 
Durchtrittes der lonen oder Elektronen durch die Doppelschicht wird in vielen 
Fallen von den Inhibitoren noch in ahnlicher Weise beeinflusst werden, wenngleich 
sich hier schon gewisse Unterschiede zwischen einzelnen Elektrodenvorgangen 


anzeigen k6nnen. 

Besonderheiten in der Inhibition auf die Kinetik der Elektrodenvorgange werden 
jedoch bei jenen Teilschritten auftreten, die sich an die Durchtrittsreaktion an- 
schliessen. So kann die Inhibition vor allem die Vorgange der Einordnung von ad- 
Atomen in das Kristallgitter in spezifischer Weise beeinflussen. 

Wesentlich fiir Art und Umfang der Inhibition ist die Konstanz oder Verander- 
lichkeit der Elektrodenoberflache. So kann fiir die Inhibition, z.B. bei der kathodischen 
Wasserstoffabscheidung, mit einer (wenigstens in bestimmten Stromdichtebereichen) 
praktisch unveranderlichen Elektrodenoberflache gerechnet werden, die eine Einstel- 
lung von Sorptionsgleichgewichten erlaubt. Auf der anderen Seite wird die Inhibition 
bei der kathodischen Abscheidung oder anodischen Auflésung von Metallen spezi- 
fisch von der raschen Veranderlichkeit der Elektrodenoberflache wahrend der Elektro- 
denvorgange bestimmt. Auch kénnen Inhibitoren bei der kathodischen Kristallisation 
in den Niederschlag inkorporiert werden. 

Von solchen Uberlegungen ausgehend, sollen in den folgenden Untersuchungen die 
Wirkungen bestimmter organischer Inhibitoren auf verschiedene Elektrodenvorginge 
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an einer Metallelektrode verglichen werden. Fiir den Vergleich wurden drei Elek- 
trodenvorgange ausgewahlt: 

1. Die kathodische Abschiedung von Nickel. 

Die anodische Auflésung von Nickel. 
Die kathodische Abscheidung von Wasserstoff an Nickel. 

Da die Inhibitionswirkungen nicht allein von der Natur der Elektrodenvorginge, 
sondern auch von der Natur der Inhibitoren abhangen, wurden Inhibitoren mit 
verschiedener Konstitution ausgesucht. Tabelle 1 nennt die in Betracht kommenden 
Inhibitoren. Je nach Versuchsbedingungen kénnen dabei manche Inhibitoren, wie 
6-Naphthochinolin oder Acridin, als Kation oder als neutrale Molekel inhibitorisch 
ganz verschieden wirken. Grosse Unterschiede in der Wirkung ergeben sich auch 
beim N-Athylchinoliniumion und seinen Reduktionsprodukten. 


TABELLE 1. AUSGEWAHLTE INHIBITOREN (ABKURZUNGEN, DIE IN DER ARBEIT WEITERHIN VERWENDET 
WERDEN, IN KLAMMERN). 





Elektrolyt- 
filminhibi- 
Inhibitor tor (nur ka- 
thodisch) 


Oberfla- physik. Chemisorp- 
chenin- Sorption tion 
hibitor: allein allein 


phys. und 
Chemisorption 


Tetraathylammoniumion 
{-Naphthochinoliniumion 
(f-N-ion) 

Acridiniumion (A-ion) 
N-Athylchinoliniumion* 
(N-A-ion) 

2-Butindiol-1,4 (But) 
Propargylalkohol (Prop) 
f-Naphthochinolin (f-N) 
Acridin (A) 





* Reaktionsprodukte des N-Athylchinoliniumions (vgl. S. 256) wirken—ahnlich wie die Basen 
Acridin oder /-Naphthochinolin—auch als Elektrolytfilminhibitor. 

Bei der Inhibitionswirkung ist zwischen Elektrolytfilminhibition und Oberflachen- 
inhibition zu unterscheiden. Elektrolytfilminhibitoren wirken auf den Stofftransport 
im elektrodennahen Nernstschen Diffusionsfilm und Prandtlschen Str6mungsgrenz- 
film, indem sie, dort angereichert, die Viskositat des Elektrolyten erhéhen oder 
Kolloidbarrieren bilden. Oberflacheninhibitoren wirken auf die an der Phasengrenze 
ablaufenden Teilreaktionen, indem sie die Oberflache sorptiv belegen. Man kann 
dabei 

(a) physikalische (elektrostatische) Sorption 

(b) physikalische (elektrostatische) Sorption, verbunden mit Chemisorption und 

(c) reine Chemisorption unterscheiden. 

2. DIE VERSUCHSANORDNUNG 
2.1 Aufbau der Messzellen 

Die Elektrolysezelle bestand aus zwei Zylindern aus “Hostaflon”* fiir den Anoden- 

* “Hostaflon” (Trifluorathylen) zeichnet sich durch sehr gute Bestaéndigkeit gegen chemische 
Agenzien aus, so dass ein Inlésunggehen von Verunreinigungen nicht zu befiirchten ist. Ausserdem 
lasst es sich auf der Drehbank gut verarbeiten. Lieferant: Schrupp und Co. G.m.b.H., Kunststoff- 
verarbeitung, Betzdorf (Sieg). 
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und Kathodenraum, die iiber eine Glasfritte (D) der Porositat 4 mittels Schraubver- 
schliissen miteinander verbunden waren (Abb. 1). Die Bohrung dieser Hohlzylinder 
betrug 16 mm, ihre Linge jeweils 60 mm, sodass jede Halbzelle ein Fliissigkeitsvo- 
lumen von 12 ml fasste. An den Stirnseiten wurden die Elektroden (A, K) mittels 
Andruckplatten (P) aufgeschraubt und konnten so leicht ausgewechselt werden. Die 
freie Oberflache der Elektroden betrug 2 cm. 

Als Haber-Luggin-Kapillare (H) diente eine 0,4 mm weite Bohrung in der Zellen- 
wandung, die sich in einem Abstand von ungefahr 0,3 mm von der Elektrodenober- 
flache entfernt befand. 


























H 
Ass. 1. Schnitt durch die Elektrolysezelle. A Anode; K Kathode; D Dia- 
phragma; | Elektrolytkreislauf; H = Haber-Luggin—Kapillare; P = Andruck- 
platte; S Stromzufiihrung; T Thermometer. 















































Asp. 2. Schema der Versuchsanordnung. K Kihler; N, Stickstoffzuleitung; 
S Spiralriihrer; T Thermostat; \V Vorratsgefass fiir Elektrolytlésung; Z 
Elektrolysezelle. 


Als Bezugselektrode wurde eine gesattigte Kalomelelektrode* verwendet. Sie war 
mit der Haber—-Luggin—Kapillare iiber zwei Zwischengefasse, die mit gesattigter KCl- 
Lésung gefiillt waren, mit Hilfe von Fliissigkeitsbriicken verbunden. 

Der Elektrolyt in dem Elektrodenraum, in welchem sich die Versuchselektrode 
befand, konnte mit einem Spiralriihrer (S), dessen Durchsatz 250 ml/min betrug, 
umgepumpt werden (Abb. 2). Gleichzeitig durchfloss er einen Warmeaustauscher 


* Die in dieser Arbeit genannten Galvanispannungen sind auf die Normalwasserstoffelektrode 


umgerechnet 
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(T) zur Thermostatierung. Die Temperatur bei allen Versuchen betrug 25°C +. 0,5°. 

Weiterhin war es méglich, den Elektrolyten vor Versuchsbeginn unter einer 
Stickstoffatmosphire auszukochen und unter Luftausschluss aus dem Vorratsgefiass 
(V) in die Messapparatur hiniiberzudriicken. Es zeigte sich allerdings bald, dass sich 
die Anwesenheit des Luftsauerstoffs nicht auf die Messergebnisse auswirkte. 


2.2 Die Elektroden und ihre Vorbehandlung 


Als Elektroden fiir die kathodische Nickelabscheidung dienten runde Elektrolyt- 
kupferbleche von 25 mm Durchmesser. Diese wurden mit Aceton, Methanol und 
Ather griindlich entfettet, mit 50 prozent iger Salpetersdure gebeizt und anschliessend 


in 58 prozent iger Phosphorsdure anodisch poliert. Die Badspannung betrug 1,9 V; die 
Dauer des Polierens 20 Min. Kupferunterlagen wurden deshalb verwendet, weil es 
durch anodisches Polieren leicht méglich war, ihnen immer dieselbe Ausgangsober- 
flache zu verleihen. 

Die kathodische Wasserstoffabscheidung wurde an vernickelten, vorher ebenfalls 
elektrolytisch polierten Kupferblechen untersucht. Vernickelt wurde mit dem soge- 
nannten*Watts-Bad’’* bei einer Stromdichte von 3 - 10-?A/cm? und einer Dauer von 
30 Min. Die Schichtdicke betrug dann mindestens 30 um. 

Als Anoden, an denen die Nickelauflésung studiert wurde, wurden Reinst-Nickel- 
bleche verwendet, die als Verunreinigungen 0,3 Prozent Fe Mn enthielten. Sie 
wurden ebenfalls entfettet und in 50 prozent iger Schwefelsdure gebeizt. Daran schloss 
sich eine anodische Vorelektrolyse an, die mit einer Stromdichte von 5 - 10-7 A/cm? 
uber 30 Min durchgefiihrt wurde. Dadurch erreichte man eine gleichmassige Auf- 
rauhung der Oberflache, die sich dann wahrend des Hauptversuchs nicht mehr 
wesentlich andern diirfte. Nur so gelang es, bei den kleinen Stromdichten eine 
konstante Galvanispannung zu erhalten. 


2.3 Die Elektrolyte 

Als Elektrolyt diente fiir die anodische Nickelauflésung und kathodische Nickel- 
abscheidung | M NiCl,-Lésung (NiCl,°6H, Oreinst, Merck), welcher als Puffersub- 
stanz 20 g/l. Borséure (H,BO, p.a., Merck) zugesetzt wurde. Diese Lésung wurde 
unter Kontrolle mit einer Glaselektrode mittels Zusatz von Salzsiure oder Ammoniak 
auf pH 2 bzw. pH 5 eingestellt. 

Wasserstoff wurde an Nickel kathodisch aus einer 0,1 N HCl-Lésung (pH1) 
abgeschieden, die vorher einer Vorelektrolyse unterworfen worden war. 

Die diesen Elektrolyten zugesetzten organischen Inhibitoren wurden, soweit sie 
nicht als Substanzen p.a. bezogen werden konnten, durch Umkristallisieren sorg- 


faltig gereinigt. 


2.4 Messeinrichtung 
Fir die Kurzzeitmessungen zur Bestimmung der Doppelschichtkapazitat und der 
Widerstandsiiberspannung, iiber die in diesem ersten Teil der Arbeit berichtet wird, 
wurde eine vollelektronische Apparatur benutzt, die eine Erweiterung der von 
Hickling beschriebenen Anlage darstellt. Ein elektronischer Unterbrecher, der 
* Zusammensetzung: 200 g/l. NiSO,-7H,O, 20 g/l. NiCl,-6H,O, 20 g/l. H;BOs. 


12 
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mittels eines Thyratrons negative Rechteckimpulse erzeugte, schaltete den Elektro- 
lysestrom ein und aus.* Die Stromflusszeit betrug 5 - 10-* Sekunden, die Unterbre- 
chungszeit 9 - 10-* Sekunden. Die Stromflusszeit war lang genug, um die Galvanispan- 
nung auf einen quasi-stationaren Wert zu fihren, Die Abklingkurven der Galvani- 
spannung innerhalb der Unterbrechungszeit wurden oszillographisch aufgenommen 
und photographiert, sobald das Oszillogramm zeitlich konstant geworden war. Dies 
dauerte bei den kleinsten Stromdichten ungefahr 30 Min, bei der héchsten Strom- 
dichte dagegen nur noch 1-2 Min. 

Die aus der Anfangsneigung der Abklingkurven ermittelten Werte der differenti- 
ellen Kapazitaét sind bekanntlich nicht so genau wie die nach der Wechselstrom- 
methode erhaltenen. Aber fiir den Vergleich mit und ohne Inhibitor, der nicht Absolut- 


sondern Relativwerte bendtigt, reichen sie aus. 
Die Fehlergrenze der Kapazitétsmessungen betrug im allgemeinen + 10 uF/cm?. 


3. NACHWEIS UND WIRKUNGEN DER OBERFLACHENINHIBITION 
3.1 Allgemeines 

Die Oberflacheninhibition kann direkt auf diejenigen Teilschritte der Elektrokri- 
stallisation einwirken, die sich im unmittelbaren Bereiche der Phasengrenze Metall 
Elektrolyt abspielen, d.h. auf der Elektrolytseite in der starren elektrischen Doppel- 
schicht (Helmholtzschicht), auf der Metallseite in der Oberflache. Die Wirkung 
einer Belegung der Elektrodenoberflache mit Inhibitoren zeigt sich in einer ErhOhung 
der betreffenden Uberspannung an, d.h. der Durchtrittsiiberspannung Ag, und der 
Kristallisationsiiberspannung Ag,. 

Zum Teil erhéhen sich die Uberspannungen nur, weil sich die wahre Oberflache 
infolge Bedeckung verkleinert, wobei die wahre Stromdichte zunimmt.® Auf diese 
Weise kommen auch indirekte Wirkungen der Oberflacheninhibition auf die Konzen- 
trationsiiberspannung und auf die Grenzstromdichte zustande. 

Bei reiner Durchtrittsiiberspannung gibt sich diese Wirkung in einer Parallel- 
verschiebung der Tafelgeraden in Richtung héherer Uberspannung zu erkennen. Die 
kennzeichnende Neigung der Geraden zur Stromachse wird sich in diesem Fall nicht 
andern. 

Die Kristallisationsiiberspannung, die naturgemadss an der Wasserstoffiiberspan- 
nung nicht beteiligt ist, erfaéhrt von der Inhibition Anderungen in zwei Richtungen: 
Finmal kann eine Belegung der Elektrodenoberflache in zunehmendem Masse die 
Oberflachendiffusion der ad-Atome hemmen. Die ad-Atome stauen sich an und 
verursachen eine metallseitige Konzentrationsiiberspannung, die Gittereinbauiiber- 
spannung. 

Ferner kann eine erhéhte Belegungsdichte der Inhibitoren die Bildung zweidimen- 
sionaler Keime anregen. Dieser Vorgang verlangt eine relativ hohe Aktivierungs- 
energie, die von vielen Metallen in Abwesenheit von Inhibitoren nicht erreicht wird.t 
U.U. kann jedoch der Vorgang der Keimbildung in Gegenwart von Inhibitoren 
sogar geschwindigkeitsbestimmend werden. 

Im Bereiche hoher vorgegebener Stromdichten und Spannungen wird die Inhibi- 
tionswirkung zuriickgehen. Hierfiir k6nnen drei Ursachen verantwortlich sein :! 

* Eine ausfthrliche Beschreibung der Apparatur findet man bei Fischer et al.* 

Beim Nickel ist jedoch die Durchtrittsiberspannung selbst ohne Inhibitoren bereits so hoch 


dass sich zweidimensionale Keime bilden kénnen 





Besonderheiten in der Inhibition verschiedener Vorgange an einer Metallelektrode (Nickel). I 257 


Die Metallionen treten wesentlich schneller durch die Doppelschicht als die 
Inhibitormolekeln. Dieser Fall gilt nur fiir die kathodische Abscheidung und 
die anodische Auflésung von Metallen. 

Die Inhibitormolekeln werden nach dem Ubertritt von dem sich abscheidenden 
Metallniederschlag vollstandig inkorporiert und kénnen dann nicht mehr 
wirken. Dies betrifft nur die kathodische Metallabscheidung. 

Die Bedeckung mit Inhibitoren ist potentialabhangig. Bei ausreichender 
Entfernung des Elektrodenpotentials vom Ladungsnullpunkt werden Inhibi- 
toren nicht mehr sorbiert (sofern sie nicht mit einer Ladung haften.) 

Ein Inhibitor kann kathodisch und anodisch durchaus verschieden wirken. Trotz 
gleicher Konzentration im Elektrolyten kann der Inhibitor eine kathodisch polarisierte 
Metalloberflache auf andere Weise belegen als eine anodisch polarisierte. Solche 
Unterschiede mégen sterisch in der Art der Anlagerung bestehen. Der Inhibitor kann 
aber auch bereits im Nernstschen Diffusionsfilm als chemisch anders aufgebaute 
Molekel vorliegen (z.B. kathodisch unter dem Einfluss verschiedener pH-Werte). 

3.2 Nachweis der Oberfldcheninhibition durch Messung der differentiellen Kapazitat der 
Doppelschicht 

3.21 Vorbemerkungen. Im System Metalloberflache/Elektrolyt ist eine Belegung 
der Oberflache mit Inhibitormolekeln zugleich Bestandteil der elektrischen Doppel- 
schicht. Sie verandert die differentielle Kapazitat der Doppelschicht und kann daher 
durch Kapazitétsmessung nachgewiesen werden. 

In der vorliegenden Arbeit wurde die Kapazitat oszillographisch aus der Anfangs- 
neigung dg/dt der Spannungskurve bestimmt, die sich nach dem Abschalten des 
Stromes unmittelbar an den Ohmschen Steilabfall als Entladekurve anschliesst. 

Die differentielle Kapazitat C ergibt sich nach der Naherungsformel: 


(1) 


Die zur Kapazitaétsmessung notwendigen zeitlichen Abklingkurven der Spannung bei 
konstanter Stromdichte wurden also in ihrer Anfangsneigung (Tangente) ausgewertet. 

Aus den gemessenen Kapazitaten wurde ferner der relative Bedeckunggrad 6@ in 
erster Naherung ermittelt. 4 wird als das Verhdltnis der jeweiligen Oberflachen- 
konzentration des Inhibitors I° zu dessen maximal méglicher Oberflichenkonzen- 
tration I’ definiert.® 


(2) 


Fir @ gilt ferner: 


G~ 1 — (3) 


wobei C die differentielle Kapazitat mit Inhibitor, C) diejenige ohne Inhibitor 
bedeuten. 

Organische Inhibitoren verkleinern die Kapazitat, indem die sie Uberspannung 
vergréssern (vgl. Formel (1)). Es ist also C < C>. 

Von den drei Elektrodenprozessen eignet sich fiir einen Vergleich der Wirkungen 
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der verschiedenen Inhibitoren auf die Kapazitat am besten die kathodische Abschei- 
dung von Wasserstoff an Nickel. Nur sie gewahrt eine angendherte Konstanz der 
metallischen Ausgangsoberflache wahrend der Elektrolyse, die als Substrat fiir eine 
Bedeckung mit den organischen Inhibitoren zu dienen hat. Bei der kathodischen 
Abscheidung oder anodischen Auflésung von Nickel verandert sich hingegen die 
Oberfliche wahrend der Elektrolyse standig, wobei diese kapazitiv wirksamen 
Verainderungen im mikroskopischen und submikroskopischen Profil der Oberflache 
(Rauhigkeitsfaktor) sich den zu untersuchenden Kapazitaétsveranderungen uberlagern, 


die eine Bedeckung mit Inhibitoren verursacht. 

3.22 Einfluss der Inhibitoren auf die Kapazitdt bei der kathodischen Wasserstoff- 
abscheidung. Fiir die Untersuchung der kathodischen Wasserstoffabscheidung wurden 
Stromdichten oder Spannungen, die in der stationaren Stromspannungskurve vor 


Beginn des Tafelbereiches liegen, vermieden, um einen gleichzeitigen anodischen 


Teilstrom, der die Oberflache wahrend der Elektrolyse verandern kénnte, méglichst 
auszuschliessen. 

Abb. 3-8 zeigen die Spannungsabhangigkeit der gemessenen Kapazitatswerte. 
Es lassen sich dabei drei Gruppen unterscheiden: 

|. Stoffe, die die differentielle Kapazitat der Doppelschicht nicht vermindern, 

sondern sie—wie organische Kationen—erhéhen. Diese Gruppe ist mit dem 
Tetraathylammoniumion vertreten. 

Stoffe, die die Kapazitaét mit zunehmender Konzentration deutlich erniedrigen, 
wobei sich das Kapazitétsminimum entweder nicht oder nach weniger negativen 
Spannungen verschiebt. Hierzu geh6ren die Acetylenalkohole But und Prop 
(vgl. Tabelle 1, S. 253). 

Stoffe, die wir in 2. mit erhéhter Konzentration kapazitatsvermindernd wirken, 
dabei aber das Kapazitétsminimum nach negativeren Spannungen verschieben. 
Hierzu gehdren f-N, A. und N-A (vgl. Tabelle 1, S. 253). 

Der Spannungsbereich, in dem die Kapazitat abnimmt, erweitert sich bei héheren 
Konzentrationen betrachtlich. Dabei wird der sich anschliessende, nach negativeren 
Spannungen hin steile Anstieg der Kapazitat, wie er ohne Inhibitor und bei kleinen 
Inhibitorkonzentrationen auftritt, von einer bestimmten hGdheren Inhibitorkonzentra- 
tion an im untersuchten Spannungsbereich vO6llig unterdriickt (d.h. wahrscheinlich 
weiter ins negative Gebiet verschoben). 

Vertreter der Gruppe | inhibieren offenbar nicht. Von den Inhibitoren der Gruppe 
2 nimmt man anodische Inhibitionswirkung an, die sich mit ihrer Fahigkeit, an der 
Dreifachbindung z-Elektronen abzugeben, begriinden lasst (vgl. Foster et al.®) Dies 
kénnte die Verschiebung des Kapazitaétsminimums in den anodischen Bereich ver- 
standlich machen. Da jedoch Nickel mit seiner unaufgefiillten Edelgas-Schale einer 
Donorfunktion der Acetylenalkohole entgegenkommt, werden diese Stoffe auch im 
kathodischen Bereich—in geringerem Umfange—inhibieren k6nnen. Offensichtlich 
wirkt von den beiden Alkoholen Propargylalkohol starker anodisch, was sich auch 
wieder aus seiner Konstitution begriinden lasst (bei der endstandiger Dreifachbindung 
des Propargylalkohols ist dariiberhinaus die Bildung von Acetyliden médglich). 
Dementsprechend ist auch sein kathodischer Wirkungsbereich starker eingeschrankt. 
So tritt der steile kathodische Kapazitatsanstieg am negativen Ende des Messbereiches 
in Gegenwart kleiner Konzentrationen dieses Alkohols bereits bei weniger negativen 
Spannungen auf (um etwa 50 mV). Erst héhere Inhibitorkonzentrationen verbreitern 
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-g, V 
Ass. 3. Spannungsabhangigkeit der differentiellen Kapazitéat von 2-Butindiol-1,4. 
mMol/I Butindiol 
ohne Inhibitor 








-g, V 
Ass. 4. Spannungsabhangigkeit der differentiellen Kapazitat von Propargylalkohol. 
mMol/l Propargylalkohol 
ohne Inhibitor 
0,1 
0,3 
1 
3 
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ABB. 5. Spannungsabhangigkeit der differentiellen Kapazitat von Tetraathylammonium 
chlorid 
mMol/| Tetraathylammoniumchl. 
ohne Inhibitor 
l 








ABB. 6. Spannungsabhangigkeit der differentiellen Kapazitat von N-Athylchinolinium- 


jodid. 
mMol/1 N-Athylchinoliniumjod. 
ohne Inhibitor 
0,1 
0,3 
l 
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ABB Spannungsabhangigkeit der differentiellen Kapazitat von B-Naphtochinolin 


mMol/1 $-Naphthochinolin 
ohne Inhibitor 
0,1 
0,3 
l 








ABB. 8. Spannungsabhangigkeit der differentiellen Kapazitaét von Acridin. 
mMol/I Acridin 
ohne Inhibitor 
0,01 
0,02 
0,03 
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den kathodischen Bereich wieder, wahrend But. dies bereits mit niedrigen Konzen- 
trationen vermag. 

In Gruppe 3 ist der Einfluss der Inhibitoren auf den Habitus der Spannung- 
Kapazitatskurve augenscheinlich je nach ihrer Konzentration so unterscheidlich, dass 
man hier wohl fiir niedere und fiir héhere Konzentrationen die Wirkung zweier 
verschiedener Stoffe annehmen muss. Wahrscheinlich wirkt bei niederen Konzen- 
trationen vorwiegend der primare Inhibitor, bei héheren Konzentrationen haupt- 
sichlich ein sekundares Reaktionsprodukt. 

Nach Ergebnissen friiherer Untersuchungen an der Eisenelektrode’ ist ein solches 
Verhalten der Inhibitoren dieser Gruppe zu erwarten. Im ubrigen wird es sich am 
Nickel noch in weiteren Ergebnissen (s.w. unten und Teil II) bestatigen. Bei 6-N und 
\ ist in saurer wassriger L6sung folgendes Gleichgewicht anzunehmen: 


RNH H,O — RN H,O (4) 


Mit erhéhter Konzentration des primaren kationischen Inhibitors RNH~ wird 
auch die Konzentration der freien Base RN zunehmen. Diese ist dem Kation in der 
Sorptionsaffinitat zum Nickel wegen ihres freien Elektronenpaares am_ Stickstoff 
erheblich tiberlegen und wird das Kation mit zunehmender Konzentration aus der 
Nickeloberflache verdrangen. Bei geringen Inhibitorkonzentrationen dirfte also 
in erster Linie noch die Wirkung des Kations vorherrschen. Dies trifft fiir p-N 
offenbar noch bis 0,1-10-% Mol/l zu. Bei der schwacheren Base A, deren 
Gleichgewicht von vornherein mehr als bei /-N nach rechts verschoben sein diirfte, 
macht sich bereits bei 0,02 - 10-* Mol/l eine Wirkung der Base bemerkbar, wahrend 
diese bei 0,03 Mol/l eindeutig vorherrscht. 

Hoar und Holliday* finden bei Chinolinderivaten in verdiinnten Lésungen eher eine 
anodische, in konzentrierten Lésungen hingegen noch eine zusatzliche kathodische 
Inhibition. Im Prinzip bestatigt sich dies hier fiir P-N, doch ist bei den héheren 
Konzentrationen (0,5 und 1,0-10~* Mol/l) der weit ins negative Gebiet ausgedehnte 
kathodische Einfluss bedeutend starker als der anodische (vgl. den unterdriickten 
kathodischen Kapazitatsanstieg). Diese ausgepragt kathodische Wirkung der Base 
RN erscheint zundchst tiberraschend, denn man sollte von ihrem einsamen Elektronen- 
paar eher einen anodisch gerichteten Effekt erwarten. Die kathodische Richtung 
diirfte aber in der elektrolytischen Anreicherung des Kations RNH* an der Kathode, 
die anodisch naturgemass unterbleiben muss, eine einleuchtende Erklarung finden. 
Offenbar reicht erhéhte Konzentration an f-N im Grundelektrolyten an sich noch 
nicht aus, um der Base RN das sorptive Ubergewicht zu verschaffen (sonst wiirde sie 
unter diesen Bedingungen wegen ihrer Donorneigung eher anodisch wirken). Erst 
die—mit erhéhter Grundkonzentration zunehmende—Anreicherung von RNH* an 
der Kathode erhéht dort gemass dem Gleichgewicht offenbar die RN-Konzentration 
so weit, dass die RN—Molekeln die RNH*—lIonen von der Kathodenoberflache 


verdrangen kénnen. Fir A gelten grundsatzlich gleiche Uberlegungen. 


Weniger einfach und sicher ist eine Deutung des Verhaltens von N-A, das wegen 
seiner analogen Spannungsabhangigkeit der Kapazitat ebenfalls zur Gruppe 3 gehort. 
Mit dem Kation, das als tertidres, heterozyklisches Imoniumion angesehen wird’, kann 
eine Pseudobase gemass 


RNC,H,* + OH- = RN(C,H,)OH (5) 


im Gleichgewicht stehen, deren N-Atom ein freies Elektronenpaar von chemisorptiver 
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Wirksamkeit enthalt. Wenn das Inhibitorkation sich kathodisch anreichert, kann 
bei hohen Spannungen auch die wirksamere Pseudobase entstehen, die sicher das 
Inhibitorkation von der Oberflache verdrangt. Ob die Versuchsbedingungen dafiir 
ausreichen, ist allerdings nicht sicher. 

MOglicherweise inhibiert aber auch das dimere Reduktionsprodukt des N-Athyl- 
chinoliniumions, Diadthyldihydro-dichinolyl'®, das bei héheren Konzentrationen 
leichter entstehen kénnte. Jedenfalls wirkt N-A bei niederen und bei héheren 
Konzentrationen ahnlich unterschiedlich auf die Spannungsabhangigkeit der Kapazi- 
tat wie die vorgenannten beiden Verbindungen. 

Tabelle 2 enthalt fiir die beiden Acetylenalkohole die gemessenen Werte der 
differentiellen Kapazitat (in ~F/cm?) und (in Klammern) die daraus nach Formel (3) 


TABELLE 2. DIFF. KAPAZITAT UND BEDECKUNGSGRAD §@ IN ABHANGIGKEIT VON DER STROMDICHTI 








( F/cm*)(und 4) 

Inh 
Inhibitor (10-3 Mol/D 2 : : 
1-10 10 , [-a rs 3-10°° 


48(0) 48(0) 58(0) ( 120(0) 

23(0.52) 26(0,46) 33 3 45(0,22) 74(0,13) 105(0,13) 
1910.6) 20(0.58) 34(0,41) §5(0,35) 85(0.29) 
15(0,68) 15(0,69) 22(0,62) 4000.53) 70(0,32) 


Propargylalkohol l 36(0,25) 44(0,09) 530) 63(0) 84(0) 1180) 

Propargylalkohol 3 24(0,5) 34(0,29) 44(0,12) 58(0) 80(0,06) 107(0,09) 
Propargylalkohol 16(0,66) 22(0,54) 30(0,4) 50(0,14) 720,15) 102(0,15) 
Propargylalkohol 3, 11(0,76) 14(0,71) 20(0,6) 32(0,45) 52(0,39) 90(0,25) 





berechneten Werte fiir den Bedeckungsgrad @, beide in Abhangigkeit von der Strom- 
dichte (in A/cm?). 

Man erkennt, wie stark die beiden Alkohole im Bereiche der niedrigsten Strom- 
dichten wirken. Mit steigender Feldstaérke nimmt die Inhibition deutlich ab, vor 
allem beim Propargylalkohol. Der Wirkungsbereich verbreitert sich, wie schon aus 
den Spannung-Kapazitat-Kurven ersichtlich war, mit erhOhter Konzentration. Die 
Beizehung zwischen Bedeckungsgrad und Konzentration gehorcht jedoch nicht der 
Langmuir-Adsorptionsisotherme. Angesichts der beobachteten Potentialabhangig- 
keit der Bedeckung ist dies auch nicht weiter verwunderlich. 

Eine entsprechende Ubersicht gibt Tabelle 3 fiir die drei Inhibitoren der Gruppe 3. 


TABELLE 3. DIFF. KAPAZITAT UND BEDECKUNGSGRAD @ IN ABHANGIGKEIT VON DER STROMDICHTE 








CInh C (uF/cm*)(und #) 
Inhibitor p 
stellen Bes Ss 107° Se 1- 10-7 10°? 3-10°% 


48(0) 48(0) 50(0) 58(0) 85(0) 120(0) 
-Naphthochinolin 4 36(0,25) 34(0,29) 32(0,36) 35(0,40) 38(0.55) 60(0,50) 
-Naphthochinolin ’ 35(0,27) 30(0,37) 24(0,52) 180,69) 5(0,94) 5(0,96) 
-Naphthochinolin x 280,41) 20(0,58) 12(0,75) 4(0,93) 4(0,95) 5(0,96) 
-Naphthochinolin F 23(0,52) 3(0,94) 3(0,96) 40,93) 5(0,94) 6(0,95) 


Acridin . 40(0,07) 38(0,29) 41(0,16) 54(0,16) 75(0,12) 100(0,17) 
Acridin .03 7(0,85) 2(0,96) 1(0,98) 1(0,99) 1,5(0,98) 1(0,98) 
Acridin q 1,5(0,97) 1,5(0,97) 1,5(0,97) 1(0,99) 


N-Athylchin 1 22(0,55) 24(0,50) 27(0,48) 30(0,46) 45(0,47) 7010.40) 
N-Athylchin 3 19(0,62) 20(0,58) 23(0,50) 29(0,54) 40(0,53) 62(0,48) 
N-Athylchin J 14(0,70) 130,71) 2(0,95) 2(0,97) 2(0,98) 1(0,98) 





Die Tabelle zeigt deutlich die grossen Unterschiede in der Wirkung der Inhibitoren 
in Abhangigkeit von der Konzentration. Die kleinste Konzentration entspricht 
jeweils offenbar der iiberwiegenden Wirkung des Kations. 

B-N zeigt im Bereich héherer Konzentrationen mit zunehmender Feldstarke einen 
sehr deutlichen Anstieg von @ bis zur fast volligen Bedeckung (Sattigungszustand). 
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Je héher die Konzentration, desto kleiner ist die Stromdichte, bei der dieser Zustand 
erreicht wird. Dabei herrscht offenbar die Wirkung der Base vor. 

A. ergibt den Sattigungszustand bereits bei einer um eine Gréssenordnung 
kleineren Konzentration, und zwar im nahezu gesamten untersuchten Stromdichte- 
bereich. 

N-A behalt den Einfluss des Kations mit erhéhter Konzentration etwas linger 
bei als 6-N. Bei 1 - 10~-* Mol/I tritt jedoch ebenfalls mit erhéhter Stromdichte sprung- 
haft nahezu vollige Bedeckung auf. 

3.23 Einfluss von Inhibitoren auf die Kapazitat bei der kathodischen Nickelabschei- 
dung. Wie erwahnt, lasst sich der Bedeckungsgrad der Oberflache bei der kathodischen 
Abscheidung und anodischen Auflésung von Nickel aus Kapazitétsmessungen nicht 
quantitativ bestimmen. Zwar verkleinert sich auch unter diesen Bedingungen die 
Kapazitét in Gegenwart der verwendeten Inhibitoren mit erhéhter Konzentration 
betrachtlich. Zugleich verandert sich aber auch der Rauhigkeitsgrad der Oberflache, 
der ,wie erwahnt, ebenfalls auf die Kapazitat anspricht. Meist diirften die Rauhigkeit 
und entsprechend die Kapazitét abnehmen. Bei starker Inhibition entstehen z.T. 
hochglanzende Niederschlage. Die Grésse ihrer Oberflaiche kann weniger als die 
Halfte der Ausgangsoberflache betragen. 

Immerhin kann man auch unter diesen Umstanden wenigstens qualitativ erkennen, 
dass sich im Falle der Inhibitoren N-A und f-N die Wirkung bei den héheren 
angewandten Konzentrationen sprunghaft steigert, denn die Kapazitatswerte 
verringern sich gegeniiber denen bei kleineren Konzentrationen um etwa ein bis zwei 
Gréssenordnungen. Da die Nickelniederschlage in Gegenwart dieser héheren Inhibi- 
torkonzentrationen schwarz und schwammig ausfallen, sollten sie, verglichen mit den 
glatten hochglinzenden Nickeliiberziigen, eine erheblich vergrésserte Oberflache 
aufweisen. Bezdgen sich die gemessenen Kapazitaétswerte allein auf den Rauhig- 
keitsgrad der Oberflache, so ware also bei den schwammigen Niederschlagen eine 
hdhere Kapazitat als bei den glatten zu erwarten. Stattdessen verkleinert sich aber die 
Kapazitat trotz der offensichtlichen Vergrésserung der Oberflache extrem, was auf eine 
umfassende Bedeckung mit Inhibitormolekeln hindeutet. 

So zeigen z.B. die Kapazitatswerte bei N-A und f-N in der Reihenfolge 0,1 - 10~°, 
0,3-10-° und 1,0-10-* Mol/l. bei allen untersuchten Stromdichten etwa den gleichen 
Gang der Kapazitat in «F/cm?® (hier bei 5 - 10-3 A/cm*): 


N-A 150 120 2 
B-N 105 3 1,4 


Die abgeschiedenen Nickelniederschlage fallen bei 0,1-10~% Mol! N-A oder 
3-N noch hell und spiegelglanzend aus. Bei 3- 10~% Mol/I hat sich das Aussehen im 
Falle von N-A noch nicht wesentlich gedndert, wihrend man bei f-N bereits schwarze 
oder pulverige Niederschlage erhalt. Bei 1,0-10~* Mol/l sind die Niederschlige in 
beiden Fallen schwarz und pulvrig. 

Die sprunghaften Veranderungen in der Kapazitét und im Aussehen der Nieder- 


schlage treten bei den gleichen Konzentrationen auf, wie entsprechende Anderungen 
von Kapazitaét und Bedeckungsgrad bei der kathodischen Abscheidung von Wasser- 
stoff in Gegenwart der gleichen Inhibitorkonzentrationen (vgl. Tabelle 3). Aus diesen 
Analogien darf man wohl auf gleiche Ursachen schliessen. Offenbar vollzieht sich im 
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erwahnten Konzentrationsbereich der beiden Inhibitoren auch bei der kathodischen 
Nickelabscheidung ein Ubergang von der Wirkung der Kationen zur kraftigeren 
Wirkung ihrer sekundaren Umwandlungsprodukte. 

Ein solcher Ubergang deutet sich auch beim Acridiniumion an; nur ist er bei den 
um etwa eine Gréssenordnung kleineren Konzentrationen im Falle der Nickelabschei- 
dung weniger ausgepragt. Bei der Wasserstoffabscheidung scheint der Ubergang 
zwischen etwa 0,01 - 10-% und 0,03 - 10-* Mol/I zu liegen. Oberhalb dieser Konzentra- 
tion ist hier offenbar bereits eine Sattigung erreicht. 

Im Falle der Nickelabscheidung tritt ein deutlicher Sprung erst zwischen 0,06 - 10-% 
und 0,1-10-* Mol/l auf. Auch ist er bei diesen kleineren Konzentrationen nicht so 
gross wie bei N-A und £-N (z.B. von etwa 105 auf 10. . .19 wF/cm?), und die Nie- 
derschlage fallen zwar matt, aber noch nicht schwarz und pulvrig aus. 

Dass der Ubergang fiir die Nickelabscheidung bei den um eine Gréssenordnung 
kleineren Konzentrationen des Acridins nicht mehr so schroff ausfallt, kann an der 
verminderten Bedeckungsgeschwindigkeit bei den kleineren Konzentrationen® liegen. 
Sie muss sich bei der kathodischen Metallabscheidung besonders auswirken, weil 
hier nicht, wie im Falle der Wasserstoffabscheidung, Zeit genug fiir die Ausbildung 
eines Sorptionsgleichgewichtes an der Oberflache besteht.' 

Die Acetylenalkohole But und Prop zeigen auch im Falle der Nickelabscheidung 
die Tendenz zur starkstenVerkleinerung der Kapazitat bei den kleinsten Stromdichten. 
Ein nicht unbetrachtlicher Teil der Kapazitatsminderung diirfte in Gegenwart dieser 
Inhibitoren allerdings auf die Ausbildung einer hochglanzenden Oberflache zuriick- 
gehen. 

4. NACHWEIS UND WIRKUNGEN DER ELEKTROLYTFILMINHIBITION 
4.1 Allgemeines 

Die Elektrolytfilminhibition wirkt, wie erwahnt, auf diejenigen Anteile der Uber- 
spannung oder auf sonstige Spannungsabfalle der Elektrodenprozesse, die vom 
Nernstschen Diffusionsfilm an der Elektrodenoberflache und angrenzenden Fliissig- 
keitsbereichen, bis zur Messkapillare, ausgehen. 

Bei der kathodischen Wasserstoffabscheidung setzt sich die gemessene Gesamt- 
iiberspannung U,., in einem Elektrolyten ohne Fremdelektrolytzusatz aus folgenden 
Teilspannungen zusammen: 


U Ag, + Ag, + Ag, at U, , (6) 


ges 
Die Zeichen bedeuten dabei folgendes: 
Ag, = Durchtrittsiiberspannung, Ag, = Konzentrationsiiberspannung, Ag, 
Widerstandsiiberspannung, U, = Spannungsabfall zwischen der Grenzedes Diffusions- 
filmes (zum Grundelektrolyten hin) und der Haber-Luggin—Kapillare, U, = Span- 
nungsabfall, hervorgerufen durch Gasblasen im Gesamtfilm zwischen Elektroden- 
oberflache und Sonde, U, = zusatzlicher Ohmscher Spannungsabfall im fremdelek- 
trolytfreien stationdren Diffusionsfilm von der Dicke 0, welcher der Konzentrations- 
iiberspannung Ag, zugeordnet ist (unter diesen Umstanden zahlenmissig gleich Ag,). 
Bei der kathodischen Abscheidung und der entsprechenden anodischen Auflésung 
von Metall tritt zur rechten Seite der Formel (6) noch die (nicht mit dem Elektrolyt- 
film zusammenhiangende) Kristallisationsiiberspannung Ag, hinzu. Andererseits fallt 


U, praktisch weg. 
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Alle Teilspannungen, ausser Ag, und Ag, gehen also vom Nernstschen Diffusions- 
film oder angrenzenden Elektrolytbereichen an der Kathode aus. Sie k6nnen sich 
mit wachsender Elektrolytfilminhibition vergréssern. Die Wirkung der Elektrolyt- 
filminhibition auf die betreffenden Teilspannungen ist bei allen Elektrodenvorgangen 
grundsatzlich die gleiche, d.h. sie ruft im Elektrolytfilm einen mechanischen und 
elektrischen Widerstand hervor. Im einzelnen kénnen allerdings erhebliche quanti- 


tative Unterschiede auftreten. 


4.2 Nachweis der Elektrolytfilminhibition aus dem Ohmschen Spannungsabfall zwischen 
Elektrode und Messsonde 


Wie erwahnt, kann Elektrolytfilminhibition im Diffusionsfilm den Stoffiibergang 
von oder zu der Elektrodenoberflache hemmen. Man kann diese Art der Inhibition 
am sichersten aus Veranderungen des Ohmschen Spannungsabfalles im Elektrolyt- 
film zwischen Elektrodenoberflache und Messsonde (einschliesslich der Widerstands- 
polarisation Ag.) nachweisen. Erhéhte Viskositaét oder eine Kolloidbarriere im 


SQ 


kathodischen Elektrolytfilm sollten bei konstanter Stromdichte den oszillographisch 


messbaren Spannungsabfall erhéhen. Dabei sollte sich auch der Konzentrations- 
gradient im Nernstschen Diffusionsfilm und damit dessen Widerstand vergréssern. 
Ausserdem k6nnte noch eine Widerstandsiiberspannung, von der Kolloidbarriere 
verursacht, hinzukommen. Den Spannungsabfall U,, der von den Gasblasen herrihrt, 
rufen nur hohe Stromdichten bei der Wasserstoffabscheidung hervor. 

Werte fiir den Ohmschen Spannungsabfall einschliesslich der Widerstandsiiber- 
spannung, oszillographisch gemessen aus dem sprunghaften Abfall der Galvanispan- 
nung mit der Zeit unmittelbar nach dem Abschalten des Stromes, sind fiir die katho- 
dische Nickel- und Wasserstoffabscheidung in den Abb. 9-14 in Abhangigkeit von 
der Stromdichte fiir verschiedene Konzentrationen der Inhibitoren als Parameter im 
linearen Massstab wiedergegeben. 

Wie auch nach Tabelle 1, S. 253 zu erwarten, zeigen B-N, N-A und A in dieser 
Reihenfolge zunehmend deutliche Abweichungen von der Proportionalitét zwischen 
Stromdichte und Spannung (bei f-N nur im Falle der Wasserstoffabscheidung), die 
auf zunehmende Widerstandsiiberspannung hindeuten. Dabei sind die Konzentra- 
tionen des besonders wirksamen Acridins sogar um eine Gréssenordnung kleiner als 
bei den beiden anderen Inhibitoren. Die von den Inhibitoren herriihrende Wider- 
standsiiberspannung fallt zwar bei der Wasserstoffabscheidung in jedem Fall merk- 
lich grdésser aus als bei der Nickelabscheidung, wo sie fast zu vernachlassigen ist, 
doch liegt der Zuwachs selbst bei ersterer nur zwischen etwa | und 12 mV (s. auch 
spater Tabelle 4, S. 271). 

But und Prop rufen praktisch weder bei der Nickel—noch bei der Wasserstoff- 
abscheidung Widerstandsiiberspannung hervor. Bei ihnen ist also keine hemmende 
Barriere im Diffusionsfilm anzunehmen. 

Die bei B-N, N-A und A mit der Widerstandsiiberspannung nachgewiesene 
Elektrolytfilminhibition diirfte auf sekundarer Inhibition von Reduktionsprodukten 
der drei organischen Kationen beruhen, die im Diffusionsfilm infolge ihrer geringen 
Léslichkeit teilweise ausgeschieden sein werden. 

Wie schon Fischer und Thoresen’ im Falle der Wasserstoffabscheidung an Eisen 
in Gegenwart dieser Inhibitoren erwahnt haben, kann aus den organischen Kationen 
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B-N-Ion und A-lon die entsprechende schwer lésliche Base entstehen (RNH*—RN 
H.O*), die eine Kolloidbarriere bildet. N-Athylchinoliniumion kann zu Diathyldi- 
hydrodichinolyl reduziert werden, das ebenfalls schwer léslich sein diirfte. 

Der anodische Spannungsabfall wurde in analoger Weise nur bei But. und N-A. 
untersucht. Eine Elektrolytfilminhibition wurde nicht gefunden und war auch nicht 
zu erwarten. Auch bei den iibrigen, nur kathodisch verwendeten Inhibitoren fehlen 
die Voraussetzungen fiir eine sekundare Elektrolytfilminhibition an der Anode, denn 
weder Reduktion noch Hydrolyse infolge erhGhtem pH-Wert kommen anodisch it 
Betracht. Man darf von den Heterozyklen hier nur eine Sorption der organischen 


Kationen erwarten. 


4.3 Wirkungen von Elektrolytfilm- und Oberfldcheninhibition auf die Konzentrations- 
luiberspannung 

Elektrolytfilminhibition, deren—relativ geringes—Ausmass sich wie im vorigen 
Abschnitt erwahnt, aus den Werten (| l Ag.) abschatzen lasst, kann grund- 


sdtzlich die Konzentrationsiberspannung Ag. und den ihr zugeordneten Spannungs- 


abfall U, beeinflussen. Fiir Ag, gilt in fremdelektrolytfreier Lésung bestimmter 
Zusammensetzung und Temperatur: 


lO’ J p 
- (/) 


worin 7 , Ge Uberfiihrungszahl fiir H,O~ oder Ni,,**, J die Stromstiarke, z.B. 
bezogen auf | cm* scheinbarer Oberflache, 6 die Dicke des Diffusionsfilmes, D den 
Diffusionskoeffizienten der Kationen, z die elektrochemische Wertigkeit, F die Fara- 
daykonstante und g die wahre Oberflache der Kathode bedeuten. 

In 0,1 N HCl-Lésung ohne Zusatz organischer Inhibitoren erhalt man nach (7) 
bei 25°C fiir die kathodische Wasserstoffabscheidung Ag, ~ 7 mV, wenn man fiir 
die einzelnen Groéssen die folgenden Werte einsetzt: 

hao 0,82, J 3-10-* A/cm?, 0 5- 10-3 cm!!* 
D 3-10-° cm? sec™! und g 1,5 cm® (statt 
der scheinbaren geometrischen Oberflache | cm?) 


Aus der experimentellen stationéren Stromspannungskurvet findet man fiir 
Ag U, aus der Differenz der Spannungswerte fiir die verlangerte Tafelgerade 
und der gemessenen Kurve den Wert von etwa 20 mV, d.h. fiir Ag, den halben Wert 
(10 mV), der—angesichts der verwendeten Naherungswerte fiir 6, D und g—mit dem 
berechneten Wert befriedigend tibereinstimmt. 

Im Falle der kathodischen Nickelabscheidung bei 3 - 10~-? A/cm? und 25°C ohne 
Inhibitoren wurden folgende Zahlenwerte verwendet: 
D = 2:-10-° cm? sec (geschatzt), 6 = 3 - 10-* cm, Ni an 0,5 (geschatzt) 


Angesichts der zum Teil groben Naherungswerte ist hier nur die Gréssenordnung 


* } fallt wegen der Riihrung durch aufsteigende Gasblasen kleiner aus als etwa bei der katho- 
dischen Nickelabscheidung (0 ~ 3 - 10°? cm). Der Wert ist ein Naherungswert. 
+ s. den zweiten Teil dieser Arbeit. 
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von Ag, zu erwarten. Berechnet wurden fiir Ag, etwa 45 mV, ein Wert, der wahr- 
scheinlich zu hoch liegt, weil die Konvektion an der Kathode einen héheren Wert fiir 
D ergeben sollte. (Die Konvektion beruht zum Teil auf Unterschieden in der Dichte 
des Diffusionsfilmes und des Grundelektrolyten, z.T. auf Gasblasenbewegung.) Aus 
der experimentellen Stromspannungskurve ergibt sich ein Ag,-Wert von ~ 18 mV. 

Elektrolytfilminhibition infolge erhéhter Viskositaét des Diffusionsfilmes oder 
Vorhandensein einer hemmenden Kolloidbarriere im Elektrolytfilm kann die Uber- 


fiihrungszahl n,,“>. verindern, die Dicke 6 des Diffusionsfilmes vergréssern und 
= Ni ag 


den Diffusionskoeffizienten D verkleinern. 

Ausserdem kommt dazu noch eine—u.U. weit starkere—Wirkung der Ober- 
flacheninhibition auf die wahre Oberflache g. Sie kann g erheblich verkleinern. 

Mit fast allen diesen Anderungen vergréssert sich Ag, (und entsprechend U,). Die 
wahre Oberflache g kann infolge Belegung mit Inhibitoren auf einen sehr geringen 


TABELLE 4. WIRKUNG DER INHIBITOREN AUF KONZENTRATIONSUBERSPANNUNG UND SPANNUNGS- 
ABFALLE. 





g \g 
nze ra . 
Konzentration ‘ fiir Hy fiir Hy 


Inhibitor (mol/l) j j 
¢ (mV) (mV) 


10€7) 10(7) 
18(22) 18(22) 


30(20) 30(20) 


1000 
1000 
1000 








Bruchteil verkleinert werden, wobei Ag, einen um bis zu zwei Gréssenordnungen 
hdheren Wert erhielte. Demgegeniiber diirften die vom Elektrolytfilm ausgehenden 
Einfliisse insgesamt Ag, noch nicht um eine Gréssenordnung erhéhen. 

Allerdings wird sich die tiberlegene Wirkung der Oberflacheninhibition auf Ag 
weit eher bei der kathodischen Abscheidung von Wasserstoff als der von Nickel 
erweisen, weil die Oberflacheninhibititoren die im Falle der Wasserstoffabscheidung 
praktisch konstant bleibende Oberflache grundsatzlich dichter belegen kénnen (es 
kann sich ein Sorptionsgleichgewicht einstellen, und es entfallt ausserdem eine Inkor- 
poration von Inhibitoren) als die rasch veranderliche Oberflache bei der Abscheidung 
oder Auflésung eines Metalles, wie Nickel. (Bei der anodischen Auflésung fallt 
allerdings die Inkorporation weg, doch bleibt auch dort das Ungleichgewicht der 
Sorption). 

In Tabelle 4 sind experimentell gefundene Werte von (U, + U, -+- Aga) bzw. 
(U, Aga 


stoff und von Nickel mit 3 - 10-* A/cm? bei 25°C einander gegeniibergestellt. Daneben 


) sowie von Ag, und U,* fiir die kathodische Abscheidung von Wasser- 


finden sich fiir die Wasserstoffabscheidung noch Ag,-Werte (in Klammern) angegeben, 
die aus der Formel (7) bei Oberflacheninhibition mit dem kapazitiv bestimmten 
Deckungsgrad. 4 und der daraus folgenden Verkleinerung von qg ermittelt wurden. 
(Entsprechende Ag,-Werte fiir die Nickelabscheidung lassen sich nicht angeben, weil 


* Ag U. aus der stationaéren Stromspannungskurve (im zweiten Teil der Arbeit) als Differenz 
der Gesamtspannung und der Spannungswerte der—extrapolierten—Tafelgerade. (Bei Prop wegen 
des starken Riickgange der Oberflachenbelegung mit der Stromdichte wahrscheinlich zu hoch). 


1 
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es bei der Metallabscheidung wegen der standigen Veranderung der Oberflache wah- 
rend der Elektrolyse nicht gelingt, auch nur annahernde Werte fiir die Oberflachen- 
belegung mit Inhibitoren zu erhalten). Alle Zahlen der Tabelle k6nnen nur als grobe 
Naherungswerte angesehen werden. Bei den drei Inhibitoren N-A, f-N und A, die 
Kationen bilden, sind die Werte von Ag, und U, zusammengefasst. Hier tiberwiegt 
Ag. sicher bei weitem gegeniiber U.,, da sich bei der relativ hohen (wahren) Stromdichte 
die Inhibitorkationen im Diffusionsfilm anreichern, wahrend, damit verglichen, die 
Konzentration an H,O* oder Ni** ebendort um mehrere Gréssenordnungen geringer 
ausfallen diirfte. Man kann also den Diffusionsfilm nicht mehr als “‘fremdelektrolyt- 
frei’’ ansehen. 

Wie zunachst auffalt, ist (U, + U, + Aga) fiir H, in jedem Fall, selbst ohne 
Inhibitor, grésser als (U, + Aga) fiir Ni. Sicher ist U, fiir sich genommen im Falle 
der Wasserstoffabscheidung eher kleiner als bei der Nickelabscheidung. Da bei 
fehlenden organischen Inhibitoren in beiden Fallen keine Widerstandsiiberspannung 
auftritt und diese auch in Gegenwart von But und Prop fast zu vernachlassigen ist 
diirfte der Unterschied im Spannungsabfall der H,- und der Ni-Abscheidung 
hier von einer merklichen Wirkung der Gasblasen auf U, herriihren. In Gegenwart 
der organischen Kationen kommt aber noch die —im Falle der H,-Abscheidung 
deutlich héhere Widerstandsiiberspannung hinzu. Offensichtlich entsteht bei der 
H,-Abscheidung mehr von barrierenbildenden Reduktionsprodukten als bei der Ni- 
Abscheidung. 

Im Inhibitoreinfluss auf die Werte von Ag, und U, machen sich z.T. sehr bedeu- 
tende Unterschiede zwischen der Abscheidung von Wasserstoff und derjenigen von 


Nickel bemerkbar, vor allem in Gegenwart von B-N, N-A und A. But, Prop und 
B-N verandern die Werte fiir Ag, und U, im Falle der Nickelabscheidung praktisch 
nicht. Im Einklang damit steht die durchweg sehr geringe Zunahme von (U, + Ago), 
die andeutet, dass man bei diesen Inhibitoren im Falle der Ni-Abscheidung Elektrolyt- 


filminhibition vernachlassigen kann. 

Bei der Wasserstoffabscheidung erhéht But zwar Ag, und U, schon merklich. 
Ihre, wie auch die starkere Wirkung von Prop auf Ag, und U, scheint, wie ein Ver- 
gleich mit den eingeklammerten Werten von Ag, und U, lehrt, ganz oder zum grésseren 
Teil auf Verkleinerung der Oberflache (q) infolge Oberflacheninhibition zuriickzugehen. 

Da Prop in beiden Elektrodenreaktionen mit gleicher Konzentration angewandt 
wird und sekundare Inhibition, die vielleicht unterschiedlich verlaufen kénnte, un- 
wahrscheinlich ist, diirfte bei der Wasserstoffabscheidung wohl die Konvektion mittels 
Gasblasen vom Inhibitor beeinflusst werden. Es ist méglich, dass die Gasblasen- 
bewegung infolge der vergrésserten Zahigkeit des Prop enthaltenden Diffusionsfilmes 
verlangsamt wird, was einen steileren Konzentrationsgradienten und damit hdhere 
Werte von Ag, und U, zur Folge hat. Ausserdem sollte sich dabei auch U, etwas 
vergréssern. 

Besonders stark erhdhen die drei Inhibitoren B-N, N-A und A die Konzentrations- 
liberspannung (und U,) der Wasserstoffabscheidung. Hier treten bereits typische 
Grenzstrombereiche auf. Verglichen mit den Verhaltnissen bei Abwesenheit von 
Inhibitoren verschiebt Inhibition die Grenzstrombereiche um etwa zwei Gréssenord- 
nungen der Stromdichte nach kleineren Werten hin. Die Inhibitoren wirken somit 
ganz analog wie bei der kathodischen Abscheidung von Wasserstoff an Eisen oder 


Kupfer.'* 
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Schatzungen der Belegungsdichte mit Inhibitoren aus Kapazitaétsmessungen 
lassen erkennen, dass die wahre Oberfliche g der Kathode bei 6-N, N-A und A 
unter den Bedingungen der Tabelle 4 infolge der Bedeckung auf einen geringen 
Bruchteil zusammengeschrumpft ist (<3 Prozent). Damit muss sich Ag, nach Formel 
(7) ausserordentlich erhdhen. Sicher ist also die Verschiebung der (scheinbaren) 
Grenzstromdichte in Richtung erheblich kleinerer Werte grossenteils durch Ober- 
flacheninhibition verursacht. Diese Auffassung deckt sich auch mit entsprechenden 
Schlussfolgerungen bei einer Erérterung der Wirkung dieser Inhibitoren im Falle 
der Wasserstoffabscheidung an Eisen und Kupfer.” 

Die Konzentrationsiiberspannung der Nickelabscheidung erhdhen von den ver- 
wendeten Inhibitoren nur N-A und A, wobei der Zuwachs weit geringer ist als im 
Falle der Wasserstoffabscheidung. Ob und in welchem Verhaltnis er von beiden 
Arten der Inhibition bestimmt wird, lasst sich nicht entscheiden. 

Fassen wir die Ergebnisse dieses Kapitels zusammen, so missen wir feststellen, 
dass sich Elektrolytfilminhibition unter den Versuchsbedingungen nennenswert nur 
bei der kathodischen Abscheidung des Wasserstoffs bemerkbar macht. Wirksame 
Inhibitoren dieser Art sind 6-N, N-A und A, und zwar unter den Bedingungen der 
sekundaren Inhibition. 

Im Einklang mit den Uberlegungen zu Formel (7) auf wird die Konzentra- 
tionsiiberspannung in weit starkerem Masse durch Verkleinerung der Oberflache q 
infolge Oberflacheninhibition erhéht als durch Elektrolytfilminhibition. 
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ELECTRODES DE REFERENCE POUR HAUTES 
TEMPERATURES* 


G. DANNER et M Rey 
Société d’Electrochimie d’Ugine, Laboratoire de Recherches, Saint Quen, France 

Résumé—On décrit une électrode de référence basée sur le systeme Ag/Ag* capable de fonctionner 
de fagon trés satisfaisante jusqu’a 960°C, point de fusion de l’argent. Quelques modifications 
originales ont permis d’étendre jusqu’a 1300°C le domaine d’application de l’électrode. Aprés avoir 
passé en revue ses principales propriétés, on présente quelques courbes de polarisation anodique 
pour en illustrer les applications 

Abstract—A reference electrode based on the system Ag/Ag*, capable of functioning very satis- 
factorily up to 960°C, the m.p. of silver, is described Modifications permit the electrode to be 
applied up to 1300°C. Its principal properties are reviewed, and some anodic polarization curves 
are presented to illustrate its applications 

Zusammenfassung—Es wird eine Ag/Ag* Bezugselektrode beschrieben, die bis zum Schmelzpunkt des 
Silbers (960°) in sehr befriedigender Weise zu arbeiten vermag. Einige neuartige Abanderungen haben 
es erméglicht, den Anwendungsbereich der Elektrode bis auf 1300°C auszudehnen. Ihre wichtigsten 
Eigenschaften werden besprochen und zur Illustration der Anwendungsméglichkeiten werden einige 


anodische Polarisationskurven wiedergegeben 


L’eTUDE électrochimique des milieux fondus présente un retard considérable sur celle 
des milieux aqueux. Une des raisons profondes de ce retard est augmentation de 
l’entropie avec la température: l’importance croissante du désordre entraine en effet 
la complication des problémes technologiques, et une diminution dans la précision des 
mesures. Un aspect particulier de cet état de chose est l’absence d’électrodes de 
référence fonctionnant aux temperatures élevées. 

On connait l’importance du réle joué par ces électrodes dans l'étude des milieux 
aqueux. C’est pourquoi nous avons considéré comme indispensable pour nos recher- 
ches dans les milieux fondus la mise au point d’une électrode de référence simple, 
robuste et aussi universelle que possible. 

La comparaison des électrochimies aqueuse et ignée est classique, mais elle appelle 
cependant une remarque importante. L’électrochimie aqueuse est définie par son 


electrolyte. Son domaine de temperature se confond donc avec le domaine d’existence 


de cet électrolyte. L’électrochimie ignée au contraire englobe en fait tous les systemes 


dont la température est supérieure 4 100°C. Cette large definition implique un grand 
nombre d’électrolytes variés, simples ou complexes, dont les domaines d’existence se 
chevauchent et couvrent ainsi l’ensemble des températures considéreées. 

Il y a en fait autant de chapitres d’électrochimie, ignée ou non, qu'il y a d’électro- 
lytes. 

De cette remarque découlent trois consequences: 

|. Il faut préciser le type d’électrolyte auquel on s’interesse, cela fixe un certain 
nombre de paramétres et en particulier le domaine de température correspondant. 

2. On ne peut avoir d’électrode de référence universelle puisque son emploi est 
limité au domaine d’existence de ses constituants. Ceux-ci devront donc étre choisis 
pour que I’électrode fonctionne dans une zone de température déterminée, mais aussi 
large que possible. 

* Présenté ¢ [me reunion du CITCE, Vienne, Septembre 1959. 
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3. L’électrode est destinée a étre plongée dans des électrolytes différents, il en 
résulte un probleme de tension de jonction délicat a résoudre. 

En ce qui nous concerne, les chlorures fondus ont d’abord été au centre de nos 
preoccupations, d’ou la distinction pratique des trois zones de températures suivantes : 


De 100 @ 300—400°C 

Nous avons trés peu travaillé dans cette zone qui, a part les mélanges de nitrates 
alcalins, comprend peu d’électrolytes courants. Son intérét pour nous vient surtout de 
Sa position intermédiaire entre l'ambiant et notre zone d’étude. Le probléme des 
électrodes de référence a été étudie’* et des solutions satisfaisantes ont été proposées. 


Citons en particulier les travaux de Bonnemay et Pineaux. 
De 300-400 a@ 900—1000°C 


C’est notre premiére zone de travail: elle comprend tous les points de fusion des 
chlorures industriels, eutectiques compris. Les électrolytes y sont assez nombreux, 
mais les difficultes technologiques commencent a devenir appréciables. Diverses 


12 


solutions.* souvent assez délicates, ont été proposées au probleme des électrodes 


de référence; nous présentons ici la n6tre ainsi que quelques exemples d’utilisation. 


Au-dessus de 900—1000°C 
On trouve aussi dans cette zone des électrolytes importants, par exemple les bains 
de fluorures. Malheureusement, les difficultés technologiques deviennent considéra- 
bles car état solide est moins fréquent. A notre connaissance, il n’y a encore a ces 
temperatures aucune solution satisfaisante au probleme des électrodes de référence. 
C’est pourquoi nous nous efforcgons de trouver une solution pour combler cette lacune. 
Nous allons donc présenter successivement: 
Notre électrode qui fonctionne de fagon satisfaisante entre 350 et 950°C. 


Un exemple d’application de cette electrode. 


I. 
+ 
. 
a 


Nos premiers résultats sur la mise au point d’une électrode au-dessus de 1000°C. 


ELECTRODE DE REFERENCE ENTRE 350 ET 950°C 

Nous avons voulu avant tout que notre électrode de référence soit un outil pratique. 
Nous avons cherché ensuite au maximum a rendre cet outil précis. 

Comme on le voit sur la Fig. | notre électrode se présente sous une forme trés 
simple et aisement manipulable. Méme sans protection, elle est assez peu fragile pour 
étre confic¢e a n’importe quel chimiste. 

Elle est basée sur le systeme Ag/Ag”, les ions argent etant dilués dans des sels 
alcalins. L’emploi d’un eutectique permet d’étendre vers les basses températures le 
domaine de fonctionnement de l’électrode: on peut utiliser Peutectique KCI-LiCI a 
partir de 350°C, et méme l’eutectique KCI-AgCl dés 320°C. Nous préférons employer 
anion sulfate, qui donne a l’électrode une meilleure stabilité que l’'anion chlorure, 
mais l’eutectique K,SO,—Li,SO, le plus fusible ne fond qu’a 535°C. 

La gaine de porcelaine sert d’électrolyte de jonction. La porcelaine peut étre 
remplacée par d’autres substances vitreuses: nous avons nous-mémes utilisé le pyrex 
jusqu’a 700°C. Tous les corps entrant dans la construction de l’électrode doivent étre 
soigneusement purifiés, séchés et dégazés sous vide a haute température. 


+ 


Les Fig. 2 et 3 montrent la réversibilité et la polarisabilite de notre electrode. La 


Fig. 4, tirée de nos courbes de contréle, montre sa stabilité et sa reproductibilité. En 





276 G. DANNER et M. REY 


effet, aprés fabrication, toutes nos électrodes sont portées a 650°C et comparees a l'une 
d’elles, spécialement choisie pour ses qualités, et servant de référence. On remarque 
qu’il faut quelques heures aux électrodes pour atteindre leur ¢quilibre, et qu’aprés ce 
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Fic. 1. Electrode de référence valable jusqu’a 950°C. 
temps, la stabilité se maintient des centaines d’heures 4 5 mV prés, méme si l’on 
refroidit les électrodes un certain temps. On voit aussi que la reproductibilité globale 
est de 10 mV. Aprés élimination de 1/5 des électrodes environ, la dispersion est 
réduite a5 mV. L’erreur de reproductibilité est alors comparable a l’erreur de stabilité. 

Une electrode peut étre employée plusieurs fois. Cependant, elle finit par se 
fissurer et devient inutilisable. 

Il est curieux de constater que le gradient thermique le long de l’électrode, sa partie 
supérieure restant froide, et que les phénoménes de diffusion 4 travers la porcelaine 
restent pratiquement sans effet sur la tension de l’électrode. Ce n’est qu’au bout de 
plusieurs semaines de fonctionnement qu’une dérive de quelques millivolts peut étre 
observée. Enfin, les phénoménes thermoélectriques dus a la présence de plusieurs 
metaux dans le fil de l’électrode conduisent a une erreur systématique et reproductible, 
facile a évaluer, mais négligeable dans beaucoup d’applications. 

En résumé, si l’on tient compte de la température d’emploi, on voit que les qualités 
de notre electrode sont suffisantes pour en faire l’outil pratique dont nous avions besoin. 

Cependant quelques problémes restent encore en suspens: 

1. Pour que notre électrode puisse étre vraiment considérée comme une référence, 
il faut encore: 

(a) Definir la tension 0 a toute température. 
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Fic. 2. Réversibilité. 
Courbe tension-courant tracée avec deux 





électrodes de référence identiques montées en 
opposition. Température 650°C. 


Fic. 3. Polarisabilité. 
Courbe E f(t) tracée avec deux élec- 
trodes de référence identiques. Tempera- 
ture 659°C. 

















Fic. 4. Stabilité et reproductibilité. 
a, b- Stabilité: comparison de deux 





nouvelles électrodes a une ancienne 
c, d, e- Reproductibilité: comparai- 
son de trois séries d’électrodes. 


Temperature 650°C. 
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(b) Evaluer les tensions de jonction quand on trempe l’electrode dans des milieux 
différents ou a défaut faire des conventions. 

(c) Choisir définitivement la valeur des paramétres lors de la construction de 
l’électrode, et en particulier la concentration en ions Ag*. Deux électrodes de 
constitution différente peuvent presenter entre elles des differences de tension 
importantes: par exemple, a 650°C, on observe 250 mV entre une electrode a 
chlorures et une électrode a sulfates, avec un coefficient de température de 0,6 


mV/degre. 








: 
i= 
a 
A 
Fy 








Schema de l’électrolyseur. 
8 Tube de protection du montage anodique 
te (cathode) 9 Arriveée d’argon 
10 Couple thermoéelectrique 
11 Electrode de référence 
12 Arrivée de courant cathodique 
13 Bouchon de caoutchouc avec ame d’acier 
‘ 14 Fuite d’argon 
La porcelaine Pythagoras n’est pas insoluble dans tous les milieux ignés. 
Cette difficulté peut étre résolue par des montages relativement simples. 
Le diametre de l’electrode est encore assez grand pour poser dans certains 
> probleme de l’évaluation du terme RI. 
Au moment oul nous terminions cette étude, nous avons appris par des documents 
americains recemment déclassifieés, que Lamb et Labrie du National Bureau of Stan- 


dards avaient réalisé une électrode trés semblable a la n6étre. Ceci confirmait nos 





Electrodes de référence pour hautes températures 279 
résultats. Il s’agit d'une electrode Ag/AgCl + NaCl dans une porcelaine sodique 


avec des différences de détails dans la construction. 


EXEMPLE D’APPLICATION 


Pour nous, l’électrode de référence n’est pas un but mais un moyen. Sa mise au 
point achevée, nous l’avons aussit6t utilisée dans nos études d’électrolyses ignées, en 
commengant par la surveillance de tensions d’électrode en fonction du temps et le 
tracé de courbes de polarisation au cours d’électrolyses. 

A titre d’exemple, nous allons présenter quelques courbes extraites d’une de nos 
études. Il s’agit du comportement anodique du graphite dans des bains de chlorures 
alcalins et alcalino-terreux contenant un faible pourcentage d’oxyde ou de 
carbonate. 

Voici tout d’abord un de nos électrolyseurs de laboratoire (Fig. 5). Le double 
creuset permet de travailler en atmosphére sensiblement neutre sans appareil étanche. 
Le montage anodique est concgu pour manipuler et régler l’anode a volonte pendant les 
essals. 

La Fig. 6 décrit notre technique d’enregistrement, le transformateur d’impeédance 
permettant de mesurer les tensions sans erreur, tant que la résistance du circuit de 
mesure ne dépasse pas 10! w, ce qui est le cas puisque la résistance des electrodes de 
référence n’est que de l’ordre de 10° w vers 500°C pour tomber méme au-dessous de 10° 
vers 900°C. Le rhéostat fait varier l’intensité de fagon sensiblement linéaire grace 
4 un montage en pont déséquilibré. L’enregistrement d’une courbe de polarisation ne 
demande qu’une minute environ. 

Voici maintenant quelques courbes enregistrées selon ce procédé, mais retrans- 
crites ici pour la commodité de la présentation. Elles montrent immeédiatement (Fig. 7) 
qu'il existe trois régimes d’électrolyse nettement distincts que nous avons appeiés 
4, Bet C. Les courbes correspondantes se placent, pour chaque électrolyte, dans un 
domaine bien déterminé du plan densité de courant-tension. Les régimes A et B sont 
caractérisés par une tension d’électrode, E, bien déterminée. Le régime C correspond 
a une forte polarisation et l'on ne peut mesurer de valeur E. En agissant sur certains 
parametres de l’électrolyse, tels que densité de courant, teneur en oxydes ou en impuretés 
diverses, on observe un passage brusque d’un régime a l'autre. Voici quelques exemples 
de courbes de polarisation montrant des transitions A—-B et B-C enregistrées sur des 
bains de chlorures de sodium, de potassium et de calcium (Fig. 8, 9, 10, 11, 12). La 
Fig. 13 montre une transition A—B observée en fonction du temps au cours d’une 
électrolyse sous intensité constante. 

On retrouve ici les avantages bien connus des électrodes de référence: indépen- 
dance totale de la nature et de la taille de la cathode d’ou reproductibilité parfaite des 
courbes, pourvu que l’anode et le bain soient identiques. 

La surveillance systématique et continue de nos essais a montré que le passage d’un 
régime a l’autre pouvait devenir oscillatoire dans certaines conditions expérimentales 
(Fig. 14, 15). 

Nous ne chercherons pas a donner ici une interpretation de ces phenomenes 


d’ailleurs en cours d’étude. Nous avons voulu seulement présenter quelques courbes 


expérimentales pour illustrer les services que peut rendre dans une étude électrochimi- 


que une électrode de référence simple et facilement utilisable. 
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Fic. 8. Transition A-B en milieu KCl. 
Anode de graphite. Température 830°C. 








Fic. 9. Transition B-C en milieu KCl. 
Anode de graphite. Température 830°C, 
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Fic. 10. Transitions A-B et B-C 
en milieu NaCl. 
Anode de graphite. Temperature 
860 € 


ransition A B en 
nilieu CaCl 
graphite Tem- 


perature 820 ¢ 











Fic. 12 Transition B-C en milieu CaCl. 


Anode de graphite. Temperature 820 C. 
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s 
Fic. 13. Transition A-B en milieu CaCl, Fic. 14. Régime oscillatoire a la fin d°une 
en fonction du temps. transition A—B en milieu NaCl. 
Anode de graphite. Température 820°C Anode de graphite. Température 860 € 
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Fic. 15. Régime oscillatoire au cours d’une transition A—B en milieu CaCl, en fonction 
du temps. Anode de graphite. Temperature 820°C. 


ELECTRODE DE REFERENCE AU-DESSUS DE 1000°C 
Telle quelle, l’électrode de référence précédemment décrite ne peut fonctionner 
au-dessus de 960°C, point de fusion de argent. Cependant, son étude nous a con- 
firmé que le systeme Ag/Ag* était le plus apte a servir de base a une électrode de 
référence pour hautes températures. Devant la rareté croissante des corps solides au- 


dessus de 1000°C, nous avons envisagé l’étude d’une électrode 4 metal liquide. Le 


S 
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probléme consiste donc tout d’abord a mettre en équilibre electrochimique une goutte 
d’argent fondu avec une phase saline contenant des ions Ag*. II faut ensuite prendre 
la tension de la goutte d’argent sans modifier Pequilibre électrochimique. Diverses 
considérations nous ont conduit a essayer de prendre cette tension au moyen d'un fil 
de platine venant au voisinage mais sans contact avec le systeme liquide. Ceci nous a 


menés a la réalisation suivante (Fig. 16). 
Soudure platine-tungstene 


Soudure tungstene-platine 


Pyrex 


Soudure pyrex-porceiaine 


Porcelaine pythagoras 


Argon sous pression reduite 
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Fic. 16. Electrode de référence valable jusqu’a 1300°C. 


Nous avions d’abord pensé que l’équilibre électrique entre le platine et l’argent se 
faisait par l’intermédiaire de la phase gazeuse. En fait, l’équilibre s’établit le plus 
souvent par conductibilité superficielle de la face interne de la porcelaine que touche le 
platine vers le milieu de sa longueur. Les électrodes réellement construites sans con- 
tact entre le platine et la paroi fonctionnent aussi mais sont moins reproductibles. 

En dehors du montage du fil métallique, la construction de l’électrode se fait en 
prenant exactement les mémes précautions que pour l’électrode précédemment décrite. 
Cependant, nous avons été conduits a ne plus mettre de sel d’argent avec les sulfates 
alcalins, car nous avons constaté que pour une température de travail déterminée, il 
sen forme spontanément une proportion bien definie. 

Les performances de cette électrode, dont l'étude est toujours en cours, sont 
actuellement les suivantes: 

Sa réversibilité, sa polarisabilité et sa stabilité sont acceptables vu la température 
consideree (Fig. 17, 18, 19, (a, b)). 
Sa reproductibilité reste malheureusement un peu aléatoire. En effet, sil arrive que 





Electrodes de référence pour hautes températures 


Fic. 17. Réversibilité. 
Courbe tension-courant tracée avec deux électrodes de référence identiques 
montees en opposition. Température 1200°C 








ne a 


Fic. 18. Polarisabilité. 
Courbe E = f(t) tracée avec deux électrodes de référence identiques. 
Température 1200°C. 


la dispersion d’une série d’électrodes soit relativement faible (25 mV) (Fig. 19 (e)), on 
trouve aussi des séries plus dispersées (Fig. 19 (c, d)) sans quen ous ayons pu jusqu’a 
ce jour trouver les raisons de cette non reproductibilité. 

Ce type d’électrode peut fonctionner jusqu’a 1300°C environ, mais ses qualités 
diminuent progressivement au-dessus de 1200°C. 

Comme nous le faisions remarquer au début, nos difficultés technologiques suivent 
l’augmentation de désordre qu’entraine la croissance de la température. Il est difficile 
d’affirmer qu’a ces temperatures les phénomeénes de diffusion dans la porcelaine n’inter- 
viennent pas. Les sulfates, nous le savons, tendent a se décomposer, etc. Quant au 
gradient thermique le long de l’electrode, nous avons toutes les raisons de supposer que 
c’est un facteur trés défavorable. 

Finalement, nous pensons que notre électrode n’est pas encore suffisamment au 
point pour étre couramment utilisée. Cependant, en acceptant une sélection sévére, 
il nous a été possible de tracer quelques courbes de polarisation satisfaisantes au-dessus 
de 1000°C. Malgré les difficultés théoriques et pratiques, nous estimons donc nos 
premiers résultats suffisamment intéressants pour poursuivre notre étude. 





G. DANNER et M. REY 


CONCLUSION 
Nous vous avons présenté l’etat actuel de nos recherches sur les électrodes de 


référence pour milieux fondus. II s’agissait de mettre au point une électrode pratique 





emr 


Fic. 19. Stabilité et reproductibilite. 
b-Stabiliteé: comparaison de deux nouvelles électrodes a une ancienne. ¢, d, e- 


Reproductibilité: comparaison de trois séries d’électrodes. Temperature 1200°Ci. 


4 manipuler et suffisamment précise. Nous pensons y étre parvenus pour les tempera- 
tures inférieures 4 960°C. Au-dessus de cette température, nos résultats nous parais- 


sent encourageants et peuvent étre considérés comme une premiére étape. 
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DISCUSSION 


R. WINAND: 1. Les courbes de polarisation anodique que vous nous avez presentees ont-elles 
été tracées point par point, de fagon a correspondre a des états de régime, ou résultent-elles d’une 
variation continue de la tension aux bornes de la cellule d’électrolyse ? 


Dans la seconde Hypotheése, quelle est la durée approximative d’un enregistrement complet? 
2. Lors de l’etablissement brutal du courant a une valeur telle que la densité de courant anodique 


conduise a l’effet d’anode, avez-vous observé un “temps de transition” avant que celui-ci se manifeste ? 
M. DANNER: I. Les courbes que nous présentons ici ont été enregistrées en faisant varier de 
, 


fagon continue la tension aux bornes de |’électrolyseur. La durée d’un enregistrement, une ou deux 


minutes, ne permet donc pas, en theorie, d’atteindre un état d’équilibre pour chaque point delacourbe 


Cependant, nous avons choisi cette vitesse d’enregistrement parce qu'elle presente deux avantages: 


D*’une part, cette vitesse est assez lente pour qu’a chaque instant, le systeme soit proche de l’état 
d’équilibre. | "experience montre en effet qu’aux températures voisines de 800°C, les courbes sont 
généralement reproductibles si la durée de leur trace excéde quelques minutes 

D’autre part, cette vitesse est assez rapide pour que l’on puisse voir convenablement certains 
phénomeénes de courte durée. En particulier les transitions entre différents regimes ne sont nettes que 
si la vitesse du tracé est assez grande. 

2. Lorsqu’on met brusquement aux bornes d’un électrolyseur une tension susceptible d’entrainer 
l’effet d’anode, on observe en général un temps tres court de transition, souvent inférieur a la seconde, 
avant l’apparition de l’effet d’anode attendu. Nous n’avons pas cherche a étudier systematiquement 
ce phenomene, ce qui serait d’ailleurs facile avec un oscillographe cathodique 

K. HuBer: Gibt es bestimmte Griinde dafiir, dass von den Autoren in der Referenzelektrode 
gerade Sulfatmischungen und nicht andere Salze, z.B. Chloride verwendet werden. 

Wenn Sulfatelektroden reproduzierbarere Potentiale geben, liegt das an der Reinheit bzw 
Sauerstoff- und Feuchtigkeits-Empfindlichkeit der betreffenden Salze. 

M. DANNER: L’électrolyte fondu, placé a l’intérieur des électrodes de référence, doit ¢videmment 

I 
inertie chimique vis a vis de la gaine de porcelaine, etc Cependant, ces conditions laissent une 


satisfaire a plusieurs conditions: point de fusion peu ¢leveé, activite bien déterminee des ions Ag 


certaine latitude dans le choix des anions. 

Nous avons réalisé nos premiéres électrodes avec des mélanges de chlorures fondus; ceux-ci 
constituent en effet des électrolytes simples, souvent employés, et par conséquent assez bien connus. 
Malgré quelques inconvénients, ces premieres électrodes ont fonctionneé de facon satisfaisante 

Par la suite, nous avons abandonné les chlorures au profit des sulfates qui permettent d’ameliorer 
certaines qualités des électrodes: 

Reproductibilité. Comme le pense M. le Professeur Huber, ce fait est probablement da a une plus 
grande pureté des sulfates. En particulier, l’humidite est plus facile a éliminer, les sulfates etant bien 
moins hygroscopiques que les chlorures 

Tenue vers 900°C. Les sulfates sont moins volatils. Leur emploi supprime donc les dépots salins 
dans les parties froides des electrodes qui ont été maintenues longtemps aux environs de 900°C. 

Durée de vie. Les sulfates cristallisés sont friables. Il en résulte une nette diminution de la proba- 
bilité de rupture des gaines de porcelaine au refroidissement 

I. EPELBOIN: Ces électrodes de référence utilisables jusqu’a 1300°C constituent un outil de travail 
trés précieux. Je crois que MM. Danner et Rey auraient intérét a faire des mesures potentiostatiques, 
afin de connaitre avec précision le potentiel de décharge des ions dans les sels fondus; cela permet- 
trait de savoir si ces derniers sont compléetement ionisés 

M. DANNER: Nous partageons l’avis de M. le Professeur Epelboin sur lintérét des mesures 
potentiostatiques. On peut en effet envisager l’emploi d’électrodes de référence dans de nombreuses 
études d’électrochimie ignée, et c'est pourquoi nous avons été ameneés a faire cette communication. 
Quant a nous, nous sommes évidemment obligés de limiter nos objectifs, et nous n’avons pas encore 


eu l’occasion de faire des mesures potentiostatiques. 


14 
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SOME POTENTIAL AND EXCHANGE STUDIES OF 
«-LEAD DIOXIDE* 


S. J. Bone, K. P. SINGH and W. F. K. WyNNeE-JONES 
Department of Chemistry, Kings College, University of Durham, 
Newcastle-on-Tyne 1, England 


Abstract—The e.m.f. of the cell (Pt)H., H.SO,(M), PbSO,, «-PbO,(Pt) was measured over the 
concentration range 0-1 m to 6-095 M H,SO, at 25°C. It was found that the cell behaves reversibly 
to an accuracy better than + 0-2 mV up to a concentration of 2217 M H,SO,. Analysis of X-ray 
powder diffraction photographs of digested specimens and data from the kinetic exchange studies 
shows that the orthorhombic «-phase changed gradually into the more stable rutile f-structure. 

The cell reaction was found to be the same as that of the cell containing -PbO,, namely 


PbO, + H,SO, + H. = PbSO, + 2H,0. 


Résumé—La f.e.m. de la cellule (Pt)H., H.SO, (M), PbSO,, «-PbO, (Pt) a été mesurée dans I’intervalle 
de concentrations 0,1 M a 6,095 M en H,SO, a 25°C. Ona trouvé que la cellule se comporte révers- 
blement avec une précision meilleure que +0,2 mV jusqu’a une concentration 2,217 M en H,SO,. 
L’analyse des photographies de diffraction de rayons X par la méthode des poudres sur des spécimens 
“digérés” et les données résultant d'études d’échange cinétique montrent que la phase orthorhombique 
x se modifie graduellement en la structure plus stable du rutile /. 


Le réaction de cellule a été trouvée identique a celle de la cellule contenant de PIO,/, c’est a dire. 


PbO, + H,SO, + H, = PbSO, + 2H,O. 


Zusammenfassung—Die EMK der Zelle (Pt)H,/H,SO,(M), PbSO,/x-PbO,(Pt) wurde bei 25°C. iiber 
einen Konzentrationsbereich der Schwefelsaure von 0,1 M bis 6,095 M gemessen. Man fand, dass 
die Zelle sich mit einer Genauigkeit von +0,2 mV reversibel verhalt bis zu einer Schwefelsaure- 
konzentration von 2,217 m. R6ntgendiffraktographische Pulveraufnahmen von gealterten Proben 
und Ergebnisse von Untersuchungen der Austausch-Kinetik zeigen, dass die orthorhombische «- 
Phase eraduell in die stabilere /-Rutil-Strucktur Ubergeht. 

Die Zellen-Gesamtreaktion ist identisch mit der einer Zelle, welche p-PbO, enthalt, namlich 


PbO, + H,SO, + H, = PbSO, + 2H.O 


INTRODUCTION 
Ir HAS been shown that the S-PbO,/PbSO, electrode’ behaves reversibly up to a 
concentration of 8 molal in sulphuric acid and that the cell reaction of the lead 
accumulator is that originally postulated by Gladstone and Tribe, 


Pb + PbO, + 2H,SO, = 2PbSO, + 2H,0. 


1 exchange between the quadrivalent lead in the /-dioxide and divalent ions 


has also been studied,” and it was concluded that the observed exchange. 


at high temperatures, was in the main confined to disordered material 


\f lattice imperfections. 
estigation here reported the behaviour of the new modification** of lead 
en studied in a cell identical to that used for the 6-PbO,, and an exchange 


been carried out at various temperatures. 


received 13 September 1960. 
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Some potential and exchange studies of «-lead dioxide 


EXPERIMENTAL TECHNIQUE 

A number of solutions of plumbous salts were investigated in an attempt to 
determine the most favourable conditions for the electrolytic preparation of «-PbQ,. 
It was found that both pH and current density had an influence on whether «- or 
p-PbO, was deposited on the platinum or copper anodes used in these preliminary 
experiments, the «-modification being particularly favoured when a high value of pH 
was combined with a low current density. 

The available oxygen was estimated by reacting the dioxide specimens with 
hydrochloric acid in a stream of carbon dioxide, the chlorine evolved being estimated 
iodometrically. The values obtained covered a wide range, PbOj.., to PbO,.9,; the 
lower values were derived from those samples which were deposited on copper anodes, 
while the higher values were generally obtained from lead acetate solutions with 
platinum anodes. The “d” spacings were determined by X-ray powder diffraction 
patterns obtained by the Debye—Scherrer method. Identification of the «-material 
was made by comparison with available data.*-+.° 

The electrolyte was a neutral solution of lead acetate. 


(a) The e.m.f. experiments 

50 g of Analar grade lead acetate was dissolved in 2 |. of conductivity water. The 
anode was platinum sheet and the cathode a platinum wire surrounded by a porous 
pot. Electrolysis was carried out at | mA cm™ and the solution stirred mechanically. 
The lead dioxide deposited in a black layer and adhered very strongly to the anode. 
Efficiency of the formation was low. The dioxide was washed several times and then 
digested in 3 M H,SO, for one week at approximately 90°C. After digestion it was 
washed and kept under 0-1 per cent H,SO, until used. 

X-ray powder diffraction patterns of the lead dioxide before and after digestion 
(Fig. 1) indicated that some conversion to f-PbO, had taken place. 


(b) The exchange experiments 

A radioactive lead acetate solution was prepared by directly dissolving a weighed 
amount of an active sample of /-PbO, in a minimum quantity of acetic acid and a 
trace of H,O,. The electrolysis was carried out under similar conditions to those 
described above except that the quantity of lead salt employed was about 2 g and the 


apparatus used was correspondingly smaller. The tracer was radium D,?!°Pb, half-life 


22 years. 
The experimental procedures used to measure the e.m.f.’s and the exchange were 
identical to those used for the f-modification, described in detail elsewhere.!/? 


RESULTS 

E.m.f. measurements 
Table | gives the results of the mean e.m.f. of the two cells at 25°C and at various 
molalities measured over a period of several days. The e.m.f. values have been 
corrected to | atm pressure of hydrogen. The maximum deviation is less than 
0:20 mV. It was found that below an acid concentration of 2-217 M the e.m.f.’s 
showed no variation with time, whereas above this value the measured e.m.f.’s 

fluctuated with time. 
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Exchange measurements 


Fig. 2 illustrates the results of the exchange of plumbous ions (as nitrate) in 


aqueous solution with «-lead dioxide, labelled with radium D as tracer. The ratio of 
the lead (ion) content in the liquid phase to the lead content in the solid phase was 
20:1. 


























1. Graphical comparison of the results of the analysis of X-ray powder diffraction 


patterns obtained with specimens of «-PbO,. 


TABLE | 


; ‘ Mean e.m.f. 
Molality of H,SO, solution ‘ 


0-1000 m 

0-1996 

0-4717 

1-129 1-64194 
2-217 1-66962 


X-ray powder diffraction analysis 


Fig. 1 illustrates graphically the results of the analysis of the X-ray powder 
diffraction patterns obtained with specimens of «-PbO,, before and after digestion and 
after exchange at high temperature. 





Some potential and exchange studies of «-lead dioxide 


DISCUSSION 
The e.m.f. measurements show that the cell behaves reversibly up to a concentra- 
tion of 2217 M H,SOQ,. If the cell reaction is assumed to be the same as with f-PbO,, 


1.e. 


PbO, -+- H,SO,(m) + H, = PbSO, + 2H,O, (1) 








o- 








exchanged, 


~ 
ii 











Fic. 2. Logarithm of the fraction exchange (expressed asa percentage) of «-Pb*QO,, 
labelled with RaD (?!°Pb) and aqueous Pb(NOs),. at various temperatures. The ratio 
of the lead(ion)content in the liquid phase to the lead content in the solid phase was 20:1. 


then E, the measured e.m.f., will be given by 
i e RT ay SO 
E ) — In. 


and 


should be constant for this cell. In testing this relation, the activity coefficients of 
H,SO, and activities of water at various molalities of the acid have been taken from 
the data of Stokes®. Results for the calculated values of Ey; at 25°C are given in 
Table 2. 

It is evident from the constancy of Ey that «-PbO, electrode undergoes the same 
electrochemical reaction as does /-PbO,, at least up to a molal concentration of H,SO, 
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of 2:217. The lower value of Ej; at 6:095 M must be attributed to the gradual con- 
version of the «- to the 6-modification. This view is supported by the kinetic exchange 
studies and X-ray powder diffraction analysis discussed below. 

=] 


From Fig. 2 it may be seen that at temperatures above 100°C, if the experiment is 
carried out for a long enough period, complete exchange can be obtained with «-PbQ,. 


TABLE 2 


Molality of H,SO, solution Ex 





0-1000 M 1:69694 
0-1996 169703 
0-4717 1:69727 
1-129 1-69714 
2-217 1-67923 


6-095 1-6957 





In order to appreciate the significance of this observation we refer to the results of the 
similar $-PbO, exchange study,” in which it was found that complete exchange could 
not be reached but that the magnitudes of the maximum exchange measured were 
dependent on the pre-treatment of the f-lead dioxide (e.g. by digestion). It became 
obvious that the observed exchange with 6-PbO, could be accounted for only if both 
recrystallization and diffusion of lead ions down accessible cracks and dislocations 
were occurring. Diffusion along the well-ordered lattice layers in the 6-PbO, was 
shown to be too slow, even at the highest temperatures employed (ca. 220°C) to 
contribute measurably to the exchange. 

The results of an X-ray powder diffraction study of an active specimen of «-PbO, 
that had exchanged at 180°C for 8 days are shown in Fig. 1. It can be seen that a large 
proportion of the «-PbO, had transformed to the /-modification, but the presence of 
some lines due to «-PbO, shows that a small proportion, possibly of the order of 15 
per cent of the material, was not changed. The fact that about 85 per cent exchange 
took place suggests that most, if not all, of the total exchange observed must be due to 
recrystallization. The mechanism of the exchange in the «-material is therefore 
different from that observed with the /-material. 

The structure of «-PbO,*-* suggests that its free energy of formation might be 
expected to be higher than that of 6-PbO,, and one would therefore expect it to have 
the higher electrode potential. Our results bear this out in that the value of Ej; at 25°C 
for the cell containing «-PbO, is 10 mV higher than the value of Ey; for the cell with 
}-PbO,. Furthermore, Riietschi and Cahan‘ also have reported a result for the 
x-PbO, electrode at 31-8°C in 4-4 M H,SO, which indicates that the potential is about 
7 mV higher than that of the 6-PbO, electrode. It is clear that there is no support for 
the statement of Bode and Voss* that the potential of the «-PbO, electrode is lower 
than that of the /-PbO, electrode by 30 mV. 
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SULPHURATION OF COPPER AND SILVER WITH 
BENZENE SOLUTIONS OF SULPHUR? 


J. Liopis, J. M. GAMBOA and L. ARIZMENDI 
) de Quimica Fisica ““Rocasolano” C.S.1.C., Madrid, Spain 


Abstract surface reactions of copper and silver with benzene solutions of sulphur have been 


sion is high and corrosion takes place by pitting, giving 


However, the reaction of sil 


the kinetic law is linear with time and the experimental energy of 


ver is much slower and yields coherent 
20-6 kcal/mole 


Résume—‘ 1 et é les réactions de surface du cuivre et de argent avec des solutions de soufre dans 
a vitesse d orrosion est éelevée et la corrosion a lieu pal perforation 

? acilement. Par contre la réaction de l’argent est 

montrant des couleurs d’interférence; la loi 


l’activation expérimentale est plutét élevée: 


Zusammenfassung—Die Oberflachen-Reaktionen von Kupfer und Silber mit Schwefel, gelOst in 
Benzol, wurden ter it. Im ersten Fall ist die Angriffsgeschwindigkeit gross, und die Korrosion 
rgibt porése Schichten, die sich leicht ablésen. Die Reaktion mit Silber 
nd liefert homogene Schichten, die Interferenzfarben aufweisen. Das 


entell bestimmte Aktivierungsenergie AH 


THE surface reaction of metals with solutions of elementary sulphur can give valuable 
information about the kinetics of corrosion processes of sulphuration. The high 
reactivity of copper and silver with sulphur, and the abundance of data on the 
respective sulphides, have suggested the study of these metals to obtain fundamental 
knowledge on this type of tarnishing process. However, only a few qualitative 
indications are available on the sulphuration processes in solutions of sulphur, despite 
the technical importance of the corrosion by solutions of sulphur compounds. The 
results shown in this paper suggest that the presence of solvent affects both the rates 


and kinetics of the surface reaction of metals with elementary sulphur. 


(A) SULPHURATION OF COPPER 


rhe reaction of Cu with elementary S dissolved in organic liquids gives highly 
I 


porous deposits that do not affect the course of the corrosion process. The product 
formed appears as black or grey spots, which increase in thickness, while the 
surrounding metal remains quite shiny’ and shows no interference colours. As the 
reaction (which is rapid) progresses, this non-adherent deposit is detached from the 
surface of the metal and falls to the bottom of the reaction vessel. 

Any study of the rate of this reaction by the increase in weight of the copper plates 
is therefore inaccurate, and it is preferable to follow the kinetics through the decrease 
in the S content of the solution. Thus, Bradley? observed that, for a given concentra- 
tion of S in CCl,, the reaction showed linear kinetics. Furthermore, the rate of this 


Manuscript received 15 October 1960. 
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reaction is also proportional to the S concentration, although Bradley’s results are too 
few to enable us to draw quantitative conclusions. 

rhe reaction of Cu with S dissolved in CS, likewise proceeds readily*® and the 
product formed contains more S than that corresponding to Cu,S. In studying further 
this reaction, Fischbeck and Dorner* came to the conclusion that there is an initial 
formation of Cu,S, which tends to be converted into CuS by a slower reaction with the 
S present in excess in the solution. 

Generally speaking, these results agree with those found by Hoar and Tucker! 
when studying the corrosion of Cu by S in benzene solution. The interpretation in this 
more recent paper is more in harmony with present ideas regarding the solid state, 
particularly of metallic sulphides. Hoar and Tucker regard the products as non- 
stoichiometric Cu,_,S, highly deficient in Cu. The growth of the solid sulphide would 
thus occur by lattice transport mechanism and, for a rapid reaction, would give rise to 


Xx 


a compound with a high proportion of lattice defects. In this way, the composition of 


the product formed will vary with experimental conditions, and more particularly with 


the reaction rate which, in turn, increases with the concentration of S. The composi- 
tion found by these authors varied between Cuy.¢¢S and Cuy.g9S. 

The radiochemical technique, previously described elsewhere,° has advantages over 
other methods for the study of tarnishing reactions by sulphuration. The sensitivity of 
the radioactive measurements permits the investigation of very small deposits. 
However, there is always the possibility that the deposit may be flaky and become 


partly detached. 


Experimental technique 

rhe radioactive sulphur, as a solution of 2:3 mg of *S in anisole, was diluted with 
this solvent to a total of 50 ml of solution, containing 1-26 mc (Sol. *A). The solutions 
used in the experiments were prepared by adding 0-1 ml of this *A solution to 25 ml of 
a solution of recrystallized S in doubly distilled benzene, to a concentration of 
0-497 g/l. These were stirred briskly and left for an hour in closed vessels. 

The copper disks were prepared as previously described’, except that the washing 
of the disks after cleaning was followed by washing with acetone and immersion in 
benzene, before the final immersion in the reactant solutions. The experiments were 
carried out with the equipment, vessels and stirring techniques previously described.° 
After reaction, washing with benzene was carried out immediately, the solvent being 
allowed to evaporate before counting. The necessary calculations were then made as 
follows: 0-1 ml of the *A solution had an activity of 6-9 104 counts/min and 25 ml 
of the benzene solution of sulphur contained 12-4 mg of S. Therefore, the specific 
activity of this solution was 5-565 (counts/min)/mg or 27-3 (counts/min)/y cm since 
the area of each copper disk was 4-91 cm?. 


Experimental results 

In Fig. 1 we show the deposits expressed in y of sulphur per cm?, against reaction 
time at the three temperatures studied (25, 40 and 60°C). It will be observed that the 
reaction is linear with time and the rate increases with temperature. We see also that 
the scatter of the points is wider than for other sulphuration reactions. Nevertheless, 
mean curves can be drawn that allow an estimation of the reaction rate at each 
temperature. 
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Microscopic observation of the attacked surfaces has shown that the corrosion 
products appear at the beginning as small individual black or grey spots, looking like 
asterisks, which, in the case of electrolytically polished surfaces, are distributed at 
random. In our case, due to stirring, a greater concentration of these spots can be 
seen at the borders of the disks. The microphotograph shown in Fig. 2 corresponds 
to experiments carried out at 25°C for a reaction time of 6 min. (A = 238 y/cm?). 

As the corrosion progresses the surface density of the pitting points is nearly 
constant, although the size of the spots continually increases and they tend eventually 


400 r- 








t (min) 


Fic. 1. 


to join one another, forming an apparently continuous layer. At the same time the 
structure of the metal is revealed by sharp dark lines, indicating the beginning of 
attack along the grain boundaries. Interference colours indicating the presence of 
coherent films were never observed. 

These results show that the reaction rate is very high, the kinetics is linear and the 
temperature coefficient is small. The scatter of the results is due to the random 
distribution of the pitting points (in surface density and localization) and to a possible 
scaling off of the reaction product, due to its poor adhesion. 

lo study the effect of the solvent a set of experiments at 40°C was designed, with a 
concentration of S of 1-98  10-* g-at/l. in xylene, benzene and mixtures of both. 


The remarkable influence of the amount of xylene present can be seen in Fig. 3, where 


y/cm*) for 10 min of attack is represented against concentration of xylene. 

he attack was in this case uniform. Addition of only 5 per cent of xylene is sufficient 
to decrease by a factor of about 100 the corrosion of Cu by the dissolved sulphur. The 
mechanism of the corrosion, however, does not change with the solvent; it was 


always by pitting points, even in solutions of pure xylene. 
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Any explanation of the mechanism of this reaction should probably require a 
previous understanding of the localization of attack at the pitting points. Hoar and 
Tucker! suggested that the attack begins in the tiny pores and cracks of the oxide film, 
always present in the metal surface. However, we have been able to show that Cu 
plates, tarnished with a solution of Na,Sx until the first interference colours, react by 
pitting with a solution of elementary S in benzene. One can better suppose that the 


+200 


+100 


Cu/S ie or 


c=198x10at.g/I 
40°C 
(10 min) 


| 


or 


100 
% xylene 
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localization is determined by the presence of dislocations, according to the argument 
put forward by Cabrera® for the general problem of the oxidation of metallic surfaces. 
In any case the composition of the product formed seems to indicate the presence of 
an appreciable proportion of CuS (covellite), of high electronic and cationic mobilities. 
Thus, lattice transport does not appear to be the rate-determining step for this surface 
sulphuration process. 
(B) SULPHURATION OF SILVER 

The tarnishing reaction of silver with sulphur and sulphur compounds has been 
studied on several occasions, due among other reasons to the abundance of available 
data on Ag,S, in both « (cubic) and f# (rhombic) forms, which facilitates the dis- 
cussion of the results. The transition temperature is 177°C’ and the compound is 
regarded as an ionic compound, the disorder in the sublattice of S*~ ions being 
negligible due to the large size and low diffusivity of these ions.*.*!° In a-Ag,S the 
Ag* ions are distributed at random among a large number of equivalent lattice sites"; 
the diffusivity of Ag in this sulphide is very large* and the conduction is mainly 
electronic and but slightly temperature dependent, as in metals."° In f-Ag,S the most 
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part of the Ag* ions occupy well defined lattice sites; the diffusion coefficient of Ag is 
appreciable lower, the ionic conduction is important and the electronic conductivity 
depends on temperature as in a typical semiconductor."* Therefore, the transition 
temperature represents a point at which the Ag* cations lose the rigidity characteristic 
of the solid state, while the S*~ ions still retain a rigid structure. 

This variation of the electronic and ionic conducting properties in the transition 
point of the Ag,S is also revealed in the kinetics of the sulphuration reaction of this 
metal, studied mainly with S (liquid and vapour) and with H,S (gas). Other less 
fundamental studies have also been carried out with aqueous solutions of alkali 
sulphides and polysulphides. 

Generally speaking, the reaction of Ag with S proceeds according to a quadratic 


kinetic law 


(1) 


so that, for high values of k,, it becomes the well known ‘parabolic’ law. 
On the other hand, the variation with temperature of both rate constants k, and k, 


can be represented by the corresponding Arrhenius equation: 
k A exp | AH*/RT) (2) 


and therefore the results can be summarized as follows in Table 1. 


TABLI 


i" Refe- 


kcal/mole eqcm~*sec™' kcal/mole rences 


18-5 (15) 
parabolic I (15) 
(16) 


} 52 . 
WradOHc < oy 
t (17) 


(15) 
(15) 
(17) 
¢™) 


reaction as the rate-determining step in the reaction of Ag with 
later work!, 


lhe reaction of Ag with H,S has also been studied by Reinhold and Seidel’® over a 
wide temperature range. In this case the reaction at the outer interface is much slower 
than the diffusion through the sulphide film and therefore controls the rate of the total 
reaction. More recently, Terem™ has studied the kinetics of this reaction at tempera- 
tures above 200°C, and he found that it proceeds according to a linear law, the activa- 
tion energy being 18-4 kcal/mole. 

Only a few qualitative indications are available on this sulphuration process with 
solutions of sulphur compounds; thus, Hoar and Tucker’ point out that the reaction 
with alkali polysulphides leads to the formation of anisotropic coherent films. It 
would seem at first that the reaction should be similar to that with S vapour; however, 
it will be seen that the analogy is not complete. Moreover, this work allows us to study 
the influence of concentration of sulphur in a wide range. In this connection it should 
be noted that in the experiments of Billy and Valensi” the partial pressure of sulphur 
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varied with temperature, so that it is not clear to what extent the observed effects 
should be attributed to this factor. 


Experimental technique 

A stock solution of radioactive *S in benzene with a specific activity 15-8 uc/ml 
was prepared. A non-radioactive solution was also prepared with a concentration of 
7-60 mg/ml. The sulphur used had been previously purified by solution in hot benzene, 
filtration and addition of absolute alcohol to precipitate the sulphur. This process 
was repeated and the sulphur dried and kept in closed containers. The solutions used 
were prepared by taking different volumes of both the above solutions and completing 
with benzene, free from thiophene, up to 30 ml. The ratio between the volumes of 
radioactive and non-radioactive solutions was kept always constant, so that in all 
cases the specific activity was the same. 

he silver disks were of 25 mm diameter and 0-3 mm thickness. Spectrographic 
analysis revealed impurities of less than 5 parts in 10,000. 

[he disks were first mechanically polished under water. Next they were washed 
with acetone, benzene, again acetone and finally distilled water. After this, they were 
immersed for one minute in aqueous NH, (d = 0-91) and washed again with distilled 
water. The disks were then electrochemically polished, with the cyanide bath and 
conditions prescribed by Tegart”°. The polished surface was cleaned by immersion in 
a 1: 1 HNO, solution just for a short time, otherwise the surface could be corroded, 
losing its shine. The disks, washed with distilled water and immersed for one minute 
in NHg; aqg., were washed again with acetone and benzene and placed in the 
reaction vessel. 

The calculation of the counting efficiency showed a poor reproducibility using 
Ag disks. In view of such difficulties the samples were prepared on Cu and the 
corresponding corrections of backscattering were applied, using the data of Yaffe and 
Justus*". In this way it was concluded that 1000 counts/min for samples on Ag 
corresponds to a sulphur deposit of 3-37 y/cm*. 

The experiments were carried out, as previously, in a thermostat with a window 
and illumination to follow the change in colour of the disks during the reaction, which 
allows a complete scale of interference colours to be obtained, as was done in the study 
of the surface reaction of Cu with solutions of diphenylthiourea.”” The radioactivity 
of the silver disks was measured after each experiment, taking account of the usual 
corrections for coincidence, background, decay of nucleide and specific activity of the 
solution used. The counts are thus expressed as weight of sulphur deposited at the 
surface. 


Assuming that the product formed is /-Ag,S, the thickness of the film can be 


estimated from its density of 7-326 g/cm*; 1 y of S per cm? is equivalent to 105-6 A. 


The maximum deposits obtained had 110 y/cm*, corresponding to a thickness of about 
1-16 wu. 
The uniformity of the deposits was checked in all experiments by means of auto- 


radiography of the disks after reaction. 


Experimental results 
[n preliminary experiments with a solution of concentration 0-23, g-at/I. at tempera- 
tures of 40° and 25°C, non-coherent deposits were obtained; the attack was by pitting, 
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mainly along the defects of polishing and lamination lines and the results were highly 
irreproducible. Consequently, solutions of lower concentrations were employed in 


the experiments described below. 

(a) Influence of temperature. Witha solution of concentration 7-9 x 10-* g-at/l., 
and temperatures 60, 50, 40, 30 and 25°C, the reaction times ranged from 2 min to 4 h. 
The results are shown in Fig. 4. (In Figs. 4 and 6, M means g-at/I.). The experi- 
mental points can be well fitted by straight lines. The influence of temperature on 
the reaction rate is appreciable. 


195 
4a 


c=79x102M 


Fic. 4. 


For deposits thicker than 50 y/cm*, pitting attack occurred as well as film growth 
giving interference colours; this produced sulphide prominences growing upon the 
previous sulphide film (Fig. 5). With solutions of concentrations 3-95 x 10~? g-at/l., 
at temperatures of 60, 50, 40 and 30°C, the experimental points can also be fitted with 
straight lines, and temperature dependence is appreciable. Beyond 50 y/cm?, points 
of attack appeared on the previous coherent layers; towards 75 y/cm?, these spots 
entirely covered the surface, which became dull and dark grey in colour. 

(b) Influence of concentration. Experiments carried out at 40°C and concentrations 
of 15-8, 7-9, 3-95, 1-98 and 0-395 « 10~-* g-at/l. showed that the influence of concentra- 
tion is rather small, Fig. 6. The kinetic law is linear in the range of thicknesses studied. 

(c) Influence of solvent. The use of xylene as a solvent was considered. However, 
it was found that the presence of this solvent had an appreciable influence on the 
reaction rate and even on the characteristics of the attack of silver by sulphur. 
Comparative experiments were performed at 40° and 50°C, with concentrations of 
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15-8, 11-8, 7-9 and 3-95 x 10-? g-at/l., and reaction times between 50 and 165 min. 
Approximately | hour elapsed before the appearance of reaction; then, pitting attack 
started on edges and surface defects, the rest of the surface keeping its original 
appearance. No quantitative relation could be established, as the non-uniform attack 
of the disks prevented any estimation of the deposits from radioactivity measurements. 


158*10°M 


Z3.95*10 2M 


FIG. 6 


DISCUSSION 
If the growth of a tarnish film is determined by a process of lattice transport, of the 
type established by Wagner”, the rational rate constant °k, of the ‘parabolic’ kinetic 
law is given by 


(3) 


where the n’s are the transport numbers (cationic, anionic and electronic) contributing 
to the conductivity of the ionic compound, « is the specific conductivity, F is the 


Faraday constant and E£ the electromotive force equivalent to the affinity of the 


sulphuration reaction under study. 

Assuming that /-Ag,S is formed at the temperature of the experiments, E can be 
taken as 0-18 V.*:*4 Data on the conductivity are available from the results of 
Urasow”, confirmed and extended by Reinhold and Mohring.™ In the presence of 
an excess of liquid S, temperature range from 130 to 170°C, the conductivity of f-Ag,S 
is given by 

== § X 10° 6/2 C-1cm*, (4) 
while, for the same compound heated in a current of N, and in presence of Ag, the 
conductivity is 

10® e—6800/7 ()-1 cm, 
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lhe transport numbers can be taken’-!."" as n, = 0-061, ny ~ 0, ng = 0-939. With 
these data and the conductivity(4), Reinhold eta/.’’.** obtained for the rate constant °k, 


Ok 95 e— 10700 1 eq cm! sec L (6) 


When they compared the calculated values with their experimental results obtained 
for the sulphuration of Ag with liquid S, the disagreement was considerable. However, 
results obtained later by Billy and Valensi,'*."” summarized in the Table 1, agree fairly 
well with those calculated from (6). 

rhe conditions of the present experiments would suggest (5) rather than (4) as the 
more appropriate for the conductivity «. Thus, substituting in (3) the above data, the 


. ¢ OL ; 
constant °K, 18 


0-64 e 6800/4 eq cm l sec}, (7) 


If the progress of the reaction is expressed as the increase in weight, A, in grammes 


of S per cm*, then the rate constant k,° will be in practical units (g° cm 4sec-!), and 


related”® to 


(3) 


Here v is the equivalent volume (equivalent weight/density) of the compound forming 
the deposit, A, is the atomic weight of the metalloid X and z, its valency. 
raking for /-Ag,S the density 7-326, we have k,’ = 30°4°k,, and 


7 


k.,’ 19-5 @ 6800/* 92 cm sec”, (9) 


which, for 7 40°C, gives k,' = 7:4 1O-* s* cm-* sec. 

It is noteworthy that the value of the constant °, (or its equivalent k,,’ in practical 
units) is very high. Thus, if the sulphuration reaction were controlled, in the con- 
ditions here considered, by lattice transport, the expected reaction rates should be 
much higher than those observed. For instance, a deposit A = 100 y/cm* would 
require a formation time of about 2 sec, whereas in most cases it actually takes more 
than | h. Thus it is likely that lattice transport is not the rate-determining step and the 
total reaction may be controlled by the interface reaction. The kinetic law would then 
be linear, 


A k.’t, (10) 


at least at the beginning, since it is frequently observed that the reaction rate increases 
as the reaction goes on, probably because the film formed tends to be porous. 

lable 2 summarizes the results obtained in the two sets of experiments carried out 
to study the influence of temperature. The rate constants are given in laboratory units 
(k,, vy cm~? min~') as well as in practical units (k,’, g em sec~'). In Fig. 7, log k,, vs. 
|/T gives a straight line, giving an estimate of the activation energy, AH,* as 20-6 
kcal/mole, independent of concentration. 

lable 3 and Fig. 8 show the influence of the concentration, c. A double logarith- 
mic plot shows that the rate constant, k,, is proportional to c'’*. Thus the results of 


the present work can be summarized in the following expression for k,’: 


108.cl/2,¢—20000/RT 5 cm? sec}, (11) 


where c is expressed in g/I., measured at 20°C. 
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TABLE 2. 





Concentration : T)10° ~ ‘ OH,° 
(y cm~? min~') ecm sec. (kcal/mole) 
0-10 : . 20°6 
0-21 
0-60 
1-60 


min” ) 
v4 


> 
< 


792«107at.g/I 


0 b 


= 
Ss) 
~» 
“he 
x 
5°) 
= 


3.9510 at.g/l 


TABLE 3. 





Concentration, c 


k, 


(y cm-* min~') 
(g-at/l.) 


10-3 0-16 
iG-* 0:29 
0-38 
0-60, 
0-84 
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These results differ from those obtained by Billy and Valensi for the sulphuration 
of Ag with (vapour) S; their experimental activation energy for the interface reaction 
is AH 16-0 kcal/mole, although, due to their experimental procedure, this value 
includes the contribution from a certain parameter nAH,, related to the heat of 
-vaporation of S. Thus, the real value of the activation energy, AH/,*, for this reaction 
vapour S) is presumably smaller than that indicated by Billy and Valensi. 
vation energy is higher when the sulphuration reaction takes place 


CONCLUSIONS 
Coherent films showing interference colours can be obtained by attack of Ag with 
dilute solutions Sin benzene. Lattice transport is not the rate-determining step, but 
erface reaction, perhaps that leading to the formation of the S*~ ions at 


ce, which build up the lattice of the sulphide film. This interface reaction 


energy of activation, controls the rate of the sulphuration process, 
yw at room temperature. 
y, the reaction of Cu with solutions of S in benzene or xylene leads 
ly porous deposits which do not interfere with the progress of the 
on proceeds linearly with time and the reaction rate slightly 
With a solution of S in benzene of concentration 0-5 g/l. 
perature of 25°C, k 30y cm? min“, a much higher rate of corrosion 


or Ag under similar conditions. 
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EINIGE FRAGEN DER TUNNELTHEORIE DER 
WASSERSTOFFUBERSPANNUNG—II. DIE TEMPE- 
RATURABHANGIGKEIT DER STROMDICHTE UND 

DIE BETRAGE DER QUANTENEFFEKTE* 


St. G. CHRISTOV 
Lehrstuhl fiir physikalische Chemie und Elektrochemie, Chemisch-Technologisches Institut, 
Sofia, Bulgaria. 


Zusammenfassung—Auf Grund der experimentellen Betrage der effektiven Aktivierungsenergien 
bei der kathodischen Wasserstoff- und Deuteriumabscheidung an Quecksilber werden die Dimensio- 

der Potentialschwelle unter der Annahme von einer Parabelgestalt derselben bestimmt. Die 
damit theoretisch berechneten Werte des Verhaltnisses der effektiven vorexponentiellen Faktoren 
und des isotopischen Trennungsfaktors stimmen gut mit den Erfahrungswerten iberein. Die 
Berechnung der Quanteneffekte zeigt, dass der Tunneleffekt eine bedeutende, aber doch miassige 
Rolle bei dem betrachteten Elektrodenvorgang spielen soll. Aus einem Vergleich mit den I rgeb- 
nissen der friiheren Berechnungen mit Hilfe von einer Eckartschen Potentialfunktion werden Schliisse 
liber den wahrscheinlichsten Verlauf der wirklichen Schwelle gezogen. Es wird gezeigt, dass die 


iiblich angenommenen Dimensionen derselben unzutreffend sind. 


Summary—The dimensions of the potential barrier involved in hydrogen and deuterium evolution 
on mercury are computed from the experimental values of the effective activation energies on the 
assumption that the barrier has a parabolic shape. The ratio of the pre-exponential factors and 
the isotopic separation factor obtained theoretically in this manner are in good agreement with 
experimental data. The calculation shows that the tunnel effect plays a substantial but still moderate 
role in the case under study. Comparison with the results of an earlier derivation based on Eckart’s 
potential function allows the determination of the most probable shape of the true barrier. The 


usually assumed dimensions are shown to be incorrect 


Résumé—On calcule les dimensions de la barriére de potentiel pour le dégagement d’hydrogéne et 
de deutérium sur le mercure en partant des valeurs expérimentales de l’énergie d’activation et en 
supposant que la barri¢re a une forme parabolique. Le rapport des facteurs préexponentiels et le 
facteur de séparation isotopique ainsi obtenus théoriquement sont en accord avec les données 
expérimentales. Le calcul montre que l’effet tunnel ne peut étre négligé mais qu’il ne joue cependant 
qu’un rdle moyen dans le cas étudié. La comparaison avec les résultats dune dérivation précédente 
partant de la fonction de potentiel d’Eckart permet de déterminer la forme la plus probable de la 
barriére de potentiel. Il est montré que les valeurs habituellement admises pour les dimensions de 


cette barriere ne sont pas correctes. 


IM ERSTEN Teil! dieser Untersuchung wurde der Zusammenhang zwischen Stromdichte 
« und Uberspannung » bei der elektrolytischen Wasserstoffabscheidung vom Gesichts- 
punkt der Quantenmechanik mit Riicksicht auf eine Prazisierung der Giiltigkeits- 
bedingungen der Tafelschen Gleichung und einer Berechnung der Konstante c dieser 


Gleichung behandelt. Es wurde dabei die Bedeutung der geometrischen Eigenschaften 


Manuskript eingegangen 8 September 1960. 
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(Form und Dimensionen) der Potentialschwelle fiir den Charakter der Beziehung 
i = i(y)p und insbesondere fiir die Werte der Konstante c im Giiltigkeitsbereich der 
Tafelschen Gleichung unter Beriicksichtigung der Isotopeneffekte untersucht. Daraus 
wurden wahrscheinliche Schliisse tiber den wirklichen Verlauf der Potentialschwelle 
bei der elektrochemischen Protonen— und Deuteronenentladung an Quecksilber 


gezogen. 
Im Folgenden wollen wir die Frage des Zusammenhangs zwischen Stromdichte 
und Temperatur bei konstanter Uberspannung in Hinblick auf die genauere Bestim- 


mung der wirklichen Form und Grdsse der Energieschwelle und auf die Berechnung 
der Quanteneffekte bei der kathodischen Wasserstoffentwicklung betrachten. Diese 
Frage wurde von Christov* schon friiher untersucht und einige beachtliche Ergebnisse 
sind damals gewonnen worden. 

Wir haben zuerst ganz allgemein den Einfluss der Form und der Dimensionen der 
Schwelle auf die Beziehung i = i(7), und insbesondere auf die effektiven Betrage der 
Aktivierungsenergie E’ und des Faktors K’ im iiblichen Ausdruck 


K’ exp (—E’/kT) (1) 


fiir die Geschwindigkeit des Elektrodenvorgangs (Stromdichte) einer Prifung unter- 
zogen.* Wenn wir diese Beziehung mit der klassischen Arrheniusschen Gleichung 


K“' exp (—E/kT) (2) 


vergleichen, wo E die Hohe der Schwelle ist, so gelten immer die Bedingungen i > i*' 
E’ < Eund K’ < K“', wenn der Tunneleffekt eine messbare Rolle spielen soll. Dabei 
sind E’ und K’ zum Unterschied von den klassischen Gréssen E und K*' im allgemeinen 
Funktionen der Temperatur, die von der geometrischen Eigenschaften der Schwelle 
und von der Masse der Partikeln wesentlich abhangen, doch kénnen E’ und K’ in 
ziemlich breiten Temperaturbereichen (~100°) nahezu konstant sein®*, wie dies fiir 
E und K*' in der Regel zutrifft. 

Das friiher® beziiglich der kathodischen Abscheidung der Wasserstoffisotopen 
gestellte Problem kann etwas allgemeiner folgendermassen formuliert werden: Es 
sei der Ausdruck fiir die Stromdichte bei 7 = const. (z.B. 7 = 0) in der Form 


. 


K=* 1° 
[F WU \(1 gh? + ghi* + ...)exp(—(l U,)/kT) dU 
4 al 


4 
= 
c 


U, U° die Nullpunktsenergie des hydratisierten Ions in der Lésung und der Ausdruck 
in Klammern die Quantenkorrektur* der klassischen Energieverteilung bedeuten. 
Wenn der Ausdruck (3) berechnet werden kann, so ist es méglich mit Hilfe der 


zegeben, in der W(U) die Durchlassigkeit der Schwelle fiir ein lon mit der Energie 


* In einer allgemeineren und umstandlicheren Form ist diese Untersuchung fiir die Geschwindig- 
keit beliebiger physikalisch-chemischen Vorgange in der Arbeit® durchgefiihrt worden. 
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Gleichung (1) und (2) folgende Grdéssen theoretisch zu bestimmen 


E,')/kT), 


(E,' — Eq’)/kT), 


).F (8) 


(CH,0 Cp.o+ 


Die entsprechenden Indizes beziehen sich auf leichten Wasserstoff und Deuterium. Aus 
einem Vergleich der berechneten und der experimentellen Werte dieser Gréssen konnte 
man auf die Betrage der Quanteneffekte schliessen. 

Die dafiir notwendige strenge Berechnung des Ausdrucks (3) bedarf aber einer 
genauen Kenntnis der Energieflache der Wasserstoffelektrodenreaktion. 


M- + H,O+ — MHyg, + H,O. 


Die Form und die Dimensionen der Schwelle werden offenbar fiir H und D fast die 
gleichen® sein und der Massenunterschied beider Isotopen wird seinen Ausdruck nach 


Gleichung (3) in folgenden drei Effekten finden: 

(a) in den verschiedenen Werten der Durchlassigkeiten W,(U) und W,(U) der 
Schwelle in der Richtung der Reaktionskoordinate. 

(b) im den verschiedenen Nullpunktsenergien Uy,’ und U,° des hydratisierten 
Protons bzw. Deuterons und 

(c) in den verschiedenen Werten der Koeffizienten g; der Wignerschen Quantenkor- 
rektur* zur Boltzmanschen e-Funktion.? Darin ist auch der Unterschied in den 
Nullpunktsenergien U,," und U,° der aktivierten Komplexe M~...H*...H,O und 
M-... D*...H,O mitenthalten.§ 

Die theoretische Konstruktion der Energieflachen bzw. der Potentialkurven ist aber 


* Die durch die Beziehungen (4) und (5) definierten Grdssen sind mit den “realen” 

Aktivierungsenergien’® der Elektrodenvorgange identisch. 
Die durch Gleichung (8) definierte Grosse S fallt zusammen mit dem elektrolytischen Tren- 
nungsfaktor 
S (Cy/Cp)@as/(CH+/Cp+)Lés (iq /ip)/(Cy+/Cp+) és ; 
wenn die Konzentrationen beider lonen (H* und D*) in der Lésung gleich sind, unter der Vorausset- 
zung, dass die Natur des Lésungsmittels (H,O oder D,O) ohne Bedentung ist 
Im I igenden wird, wie friiher is, g 0 gesetzt. 

; Das kann fir den Fall gezeigt werden, dass der Tunneleffekt verhaltnismassig klein ist, sodass 
er fast follstandig durch die Reflexion der Partikeln iber den Berg kompensiert wird®; dann kann 
man in GI.(3) als erste Naherung mit der klassischen Durchlassigkeit (W =~ 0 fir U EundW™~! 

l rechnen und nur das erste Glied der Quantenkorrektur beriicksichtigen. Bei einer 
eindimensionalen Schwelle erhalt man auf diese Weise die Wignersche Quantenkorrektur’ in der 
Richtung des Reaktionsweges; ist aber die Schwelle mehrdimensional, so enstehen daneben noch 
Korrekturglieder, welche der Nullpunktsenergie entsprechen, die durch die Schwingungen in 


anderen Richtungen des Sattels zustandekommt. 
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bekanntlich zur Zeit noch sehr ungenau. Dasselbe gilt insbesondere fiir die elektro- 
lytische Wasserstoffabscheidung, worauf wir weiter unten zuriickkommen werden. 
Deshalb ist es noch nicht méglich, die oben formulierte Aufgabe, die Quanteneffekte 
bei diesem Elektrodenvorgang abzuschatzen, rein theoretisch zu lésen. Dafiir bietet 
sich aber ein anderer Weg, auf den schon hingewiesen wurde*,*.*."; auf der Grundlage 
von Erfahrungswerten eine der wirklichen aquivalente Schwelle gegebener Form zu 
finden und mit dieser die Quanteneffekte zu berechnen. 

Auf diesem Umweg ist es auch méglich der Lésung der umgekehrten Aufgabe 
naher zu kommen, namlich aus dem Vergleich zwischen den berechneten und den 
gemessenen Werten der durch die Gleichungen (4)-(8) gegebenen Grdssen die richtige 
Form und Grésse der Schwelle zu bestimmen?:*.’. Zu diesem Zweck kann man 
namlich verschiedene Modelle von Potentialschwellen mit verschiedenen Dimensionen 
versuchsweise prifen, und alle Schwellen eliminieren, die zu unrichtigen Werten 
irgendeiner der genannten Gréssen fihren. 

Auf diese Weise lasst sich z.B. die Frage entscheiden, ob mit der Eckartschen 
Potentialfunktion” die wirkliche Schwelle bei der elektrochemischen Entladung des 
Protons dargestellt werden kann. Gegen diese Méglichkeit spricht zunachst die von 
uns schon diskutierte* von Bawn und Ogden" durchgefiihrte Berechnung, woraus sich 
unwahrscheinlich grosse Werte (23-74) des Trennungsfaktors S iy/ip ergeben, 
wenn fiir die Breite der Schwelle r, = 2/ Werte von den Gréssenordnung der Dicke 6, 
der elektrischen Doppelschicht (1,5-2 A) angenommen werden.’ 

Dariiber hinaus erhielten wir? mit Hilfe der Gleichung (4) fiir eine Eckartsche 
Schwelle mit der Breite ry = 2/ = 1,5 A einen von der Schwellenhéhe weitgelend 


unabhingigen Wert fiir die effektive Aktivierungsenergie Fj,’ der H*-Entladung, der 
etwa 3,5 kkal/mol betragt,” wahrend sich aus dem Experiment hiefiir 15—20 kkal/mol 


bei 7 = O ergibt."* Nimmt man im giinstigsten Falle ry = 6) = 2 A an, so ergibt sich 
als Héchstwert Ey,’ = 8,5 kkal/mol,* der jedenfalls erheblich niedriger als die experi- 
mentellen Werte fiir die Hg-Kathode™-"™ ist. Daraus folgt, dass mit der Eckartschen 
Funktion der ganze Verlauf der wirklichen Schwelle bei der Wasserstoffelektroden- 


reaktion an Quecksilber sicher nicht approximiert werden kann.*-° 


I. DIE AQUIVALENTE PARABELSCHWELLI 


Man kann versuchen zu diesem Zweck ein anderes einfaches Schwellenmodell zu 
priifen. Als sehr geeignet dafiir erweist sich die paraboliche Schwelle, die zuerst von 
Bell™!° auf chemische Reaktionen und von Christov'®.' neuerdings auf elektro- 
chemische Vorgange angewendet wurde. Wir k6nnen mit diesem Modell genau so 
wie mit dem Eckartschen verfahren,? um die Dimensionen einer Schwelle zu finden, 
die der wirklichen gleichwertig ist. 

Die Aufgabe lasst sich in einfachster Weise l6sen, wenn wir zunachst annehmen, 


dass alle durch Gleichung (4) bis Gleichung (8) gegebenen Gréssen wesentlich von dem 


* Fiir die Schwellenhdhe £, sind bei den Berechnungen von Bawn und Ogden" Werte von etwa 
1 - 10-** erg (15 kkal/mol) verwendet werden. Da / I ‘in soll, so wird man fur die Hg-Elektrode, 
1 


2. so grosse Werte fiir S schon bei 
27=2,8A 


wo erfahrungsgemass Foy ™ 1,5 -10-™ erg (21,7 kkal/mol) ist’® 
bedeutend breiteren Schwellen erhalten. So fanden wir fiir F 1,5- 10°" erg und» 
den Wert S 35(7 273°K), wahrend bei Ey 1-10-" erg und r 3 A S gleich 3,6 wird; 
fiir ro = 09 ~ 1,5A wiirden sich mit E, 1,5 - 10-* erg bedeutend gréssere Trennfaktoren (S 100) 


ergeben. 
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runneleffekt (und der Reflexion iiber die Schwelle) abhangen, sodass die Nullpunkts- 
energiedifferenz U°® U® im t bergangs-und im Anfangszustand fiir H und D zu 
klein ist. um die Héhe der Schwelle merklich zu Andern. Dann wiirden sich die 


entgegengesetzten Wirkungen der Grésse U® (die die Schwelle erhéht) und der Grésse 


U® (die die Schwelle erniedriegt) im Integranden des Ausdrucks (3) kompensieren, wie 
dies fiir den klassischen Fall zutrifft. Dies bedeutet, dass die verschiedenen Werte der 
Durchliassigkeiten W,,(U) und W,(U) fiir beide Isotopen, fiir welche die Schwelle 
gleich sein soll? (£, E,), lediglich eine Folge des Massenunterschiedes sind. 
Dasselbe Resultat wiirde man erhalten, wenn U,°— Up® = Uy — Uy® wire, die 
beiden Differenzen aber verschieden von Null sind (dann wird die Schwelle fiir H und 
D um den entsprechenden Betrag der Differenz erhéht, sodass wieder Ey, = Ep gilt). 


i 
und U,,” bei der unteren 


In beiden Fallen wiirde nur der Unterschied zwischen Uj, 
Grenze des Ausdrucks (3) fiir H und D vorhanden bleiben, doch wird dieser Unter- 
schied keinen merklichen Einfluss auf die entsprechenden Grdéssen ausiiben, da 
Un U,,” E ist. 

Unter diesen Voraussetzungen braucht man nur zwei von den Gleichungen (4) bis 
(8), um die zwei unbekannten Gréssen—die Breite r, und die Héhe E der aquivalenten 
Schwelle—zu bestimmen, wofiir zwei entsprechende experimentelle Gréssen bekannt 
sein missen. Die drei ibrigen Gleichungen k6nnen dann zur Berechnung der durch 
sie gegebenen Gréssen und zur Priifung der Theorie dienen. 

Auf diese Weise kann man gleichfalls auch die oben versuchweise gemachte 
Annahme verifizieren, ob fiir die Nullpunktsenergien die Gleichung U,* — U,* 


is, U,,° tatsachlich giiltig ist oder nicht. 


H 


der Fall, so kann man prinzipiell folgendermassen vorgehen: Man versucht die 
wirkliche (mehrdimensionale) Schwelle, die fir H und D fast die gleiche sein muss®, durch zwei 
verschiedene (eindimensionale) Modelle zu ersetzen, welche diesilbe Breite r, haben, aber eine 
Hohendifferenz FE) Ey = (Uy Uy ) (Uy? Uy) aufweisen, die eine Folge der Nullpunkts- 
energieunterschiede ist In diesem Falle braucht man drei von den Gleichungen (4) bis (8), um die 
drei Unbekannten ry, Ey und Ey zu bestimmen; die ibrigen zwei Gleichungen kOnnen dann zur 
Priifung der Theorie dienen. Da aber die Gleichungen (4)-(8) transzendenten Charakter besitzen, so 
kann man das entsprechende Gleichungssystem nur durch Probieren lésen; deshalb ist es praktisch 
vorteilhafter zuerst die obige Annahme (Ep Ey) zu prifen*, die zur L6sung eines Systems von 
zwei Gleichungen mit zwei Unbekannten (r, und £) fuihrt und nur im Notfall die entsprechende 
schwierigere Aufgabe mit drei Unbekannten zu lésen versuchen 
Das einzige Metall, fiir das zuverlassige Daten fir alle in Betracht kommenden 
Groéssen bei vergleichbaren Versuchsbedingungen vorhanden sind, ist Quecksilber. 
Nach den sehr sorgfaltigen Messungen von Post und Hiskey'’ ergeben sich fir die 
H*- und D°-Entladung an einer Hg-Elektrode aus einer 0.1 N HCl-Lésung fiir 


? U folgende Werte 
(1,50 -+ 0,01) - 10-™ erg (21,7 + 0,2 kkal/mol),* 


(1.56 0,01) - 10°" erg 0,2 kkal/moll), 


* Obiger Wert fiir Fo, stimmt tberein mit dem von Jofa und Mikulin’® friiher gemessenen 
Wert in einer Lésung von 0,25 N H,SO, IN Na,SO,, wenn die WarmetOnung der Reaktion 
HSO,- =H SO,°~ beriicksichtigt wird.'® Parsons und Bockris™ erhielten in 0,1 N HCl Ey 
21,3 + 0,4 kkal/mol. Entsprechende Daten fiir FE; » fehlen. 
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Ky’ = (8 + 0,2) - 10° a/cm?,* 
Ky .7 + 0,02) - 104 a/cm?,* 
0,3.f 


Daraus ergibt sich fiir das Verhaltnis K,'/Ky’ = 2,1 + 0,1. Die Grésse Kj“! ist von 
Temkin’ mit Hilfe der Methode des Ubergangszustandes zu Ky 1-10° a/em? 
berechnet worden,§ woraus man K,,“'/Ky’ 12,5 erhalt. Auf diese Weise verfiigen 
wir fiir die Hg-Elektrode iiber Daten fiir alle Gréssen, die durch die Gleichungen (4) 
bis (8) bestimmt sind. 

Diese Tatsachen k6nnen quantitativ mit Hilfe der Tunneltheorie der Elektroden- 
vorginge vollstandig erklart werden, wie wir dies zuerst mit Hilfe der Eckartschen 
Potentialfunktion gezeigt haben.* So erhalt man z.B. aus den Gleichungen (4) und 
(5) mit den obigen Werten fiir F,,° und £,, fiir die unbekannten Parameter der 
aquivalenten Schwelle Ej, E,, = 1,6: 10-™ erg (23 kkal/mol) und ry = 2/ ~ 4,7 A 
womit sich aus den Gleichungen (6) bis (8) fiir die drei Gréssen Ky“'/Ky’, Kp'/Ky’ und 
S theoretische Werte ergeben, die mit den entsprechenden oben angegebenen Zahlen- 
werten sehr gut ubereinstimmen. Das bedeutet, dass die Isotopeneffekte nur auf den 
Tunneliibergang der lonen (und auf ihre Reflexion tiber die Schwelle) und nicht auf 
die Unterschiede der Nullpunktsenergien zuriickzufihren sind. 

Es scheint jedoch etwas stérend, dass die Breite der gleichwertigen Eckartschen 
Schwelle etwa 2,5—3 mal grésser als die Dicke der elektrischen Doppelschicht heraus- 


kommt, obwohl dies nach den obigen Ausfiihrungen nicht unerwartet ist. Es ware aber 


die festgestellte Aq uivalenz eines solchen Schwellenmodells mit der wirklichen Schwelle 
in einem breiten Temperaturgebiet kaum zu verstehen, wenn wir nicht annehmen,® 
dass die durchlissigen oberen Teile beider Schwellen fast den selben Verlauf haben, 
obwohl diese in den undurchlassigen unteren Teilen stark verschieden sind. 

Dieser Umstand legt namlich den Gedanken nahe dieselbe Aufgabe mit Hilfe der 
parabolischen Schwelle zu lésen versuchen, wenn wir uns vergegenwartigen, dass 
diese den obersten Teil der Eckartschen Schwelle gut approximieren kann,” falls das 
Verhaltnis der entsprechenden Schwellenbreiten d// I/z ist. Ist die oben gemachte 


* Jofa und Mikulin'® fanden in 0,25 N H.SO, Ky 2 - 10° und in 0,25 N H.SO, 1 N Na.SO, 

Ky 4-10°.'* Entsprechende Daten fiir Kj,’ fehlen. 

+ Obige Werte fiir Ky’ und K)’ sind auf Grund einer von uns durchgefiihrten Auswertung der 
Messergebnisse von Post und Hiskey’* erhalten worden. Mit diesen Werten fiir K’ und den oben 
angegebenen Werten fiir E’ erhalt man nach der Forme! 


alle Messergebnisse von Post und Hiskey’* fiir H (mit « 0,50) im Bereich 0—26°C und fiir D (mit 
o 0.49) im Bereich 4-30°C mit einer der experimentellen entsprechenden Genaunigkeit von 
2-4 mV, wahrend die mit Hilfe der von Post und Hiskey sebest angegegbenen Werten Ky 1 - 10° 
und Ky 2 - 10* a/cm’ sich systematisch um 10-12 mV niedrigere Werte fiir 7 ergeben. Das Ver- 
haltnis Kjp’/Ky’ ist jedoch in beiden Fallen fast dasselbe (2,1 bzw. 2). 
~ Nach Topley und Eyring? ist S 2.8; Horiuti und Okamoto?® haben den Wert S 3 und 
Eucken und Bratzlez™! S 3 bis 4 gemessen; in Ubereinstimmung damit fanden spater Post und 
Hiskey’* S$ 3,1, wahrend Bowden und Kenyon” den davon stark abweichenden Wert S$ 13,8 
gefunden haben (Vgl. auch die weiteren Angaben im Text) 
§ Die neueren Berechnungen von Kristalik** stimmen mit diesem Ergebnis tiberein. 
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Annahme iiber den Verlauf der aquivalenten Eckartschen Schwelle wirklich zu- 
treffend, so kann man daraus schliessen, dass die Héhe der gleichwertigen Parabel- 
schwelle wieder etwa E, = 1,6- 10-™ erg und ihre Breite 2d ~ 2//7 =~ 1,5 A anstatt 
2/ ~ 4,7 A sein muss. 

Diese Schlussfolgerung kann in der Tat durch konkrete Rechnungen bestatigt 
werden. Zu diesem Zweck kénnen wir mit Riicksicht auf unsere Erwartung, dass der 


Tunneleffekt nur eine missige Rolle spielen soll, die Formeln”-" 


K*! exp (— yo), 
sin my/0 


0, XE”) (12) 


bedeuten. Wir werden auch hier einfacheitshalber beim Gleichgewichtspotential 
der Elektrode (7) = 0) eine symmmetrische Schwelle (Q = 0, E = Ey, d.h. @ = 1) 
voraussetzen. Weiter nehmen wir zunichst wieder an*, dass die Beziehung 
Ky"'/K \ 2 gilt, die durch das Verhaltnis der Schwingungsfrequenzen des 
Protons und des Deuterons in der entsprechenden Lésung in reinem H,O bzw. 
D,O bestimmt ist. 

TABELLE 1. PARABOLISCHE SCHWELLE 


E, = 1,6 - 10-™ erg, d = 0,825 A 


4: 10"erg Ey, - 10"er 


— — at DN ND NO 


NNNNN we 


| 


Annahmen kann man z.B. mit Hilfe der Gleichung (10) und mit den 
1,50: 10°" erg, E’ 1.56: 10°" erg die Hohe 


expel tell Werten / 
E,, (bei 7 0) und die Breite ry 2d der Schwelle als Wurzeln des entsprechenden 


0,H 0,D 
Systems von zwei Gleichungen (4) und (5) bestimmen. So ergeben sich die Werte 
E, 1,60-10-" erg und 2d = 1,65 A, die unsere Erwartung gut bestatigen. Mit 


diesen Werten erhailt man namlich die experimentellen Aktivierungsenergien Ey y 
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und E’,, bei gewdhnlichen Temperaturen mit geniigender Genauigkeit, wie ans 
Tabelle | ersichtlich ist. Eigentlich sind die Gréssen E’ nach Gleichung (10) Funk- 
tionen der Temperatur, doch ist ihre Veranderung in nicht zu breiten Temperatur- 
grenzen durch die Messung nicht feststellbar. So zeigt z.B. Abb. 1, dass fiir die H*- 
Entladung das Arrheniussche Gesetz im Gebiet 250-300° abs. praktisch giiltig ist. 
Dasselbe gilt fiir die D*-Entladung in noch breiteren Bereichen, wie aus den Werten 
fiir E,, in Tabelle 1 geschliossen werden kann. 

Mit den oben gefundenen Parametern E, und ry = 2d der aquivalenten Parabel- 
schwelle wurden mit Hilfe der Gleichungen (11) und (9) die Gréssen Ky,"'/Ky’, Kp’ 
K,,; und S gemiss den Beziehungen (6), (7) und (8) fiir verschiedene Temperaturen 
im Gebiet 211—304° abs. berechnet (Tab. I). 


TABELLE 2. ECKARTSCHE SCHWELLE (E.S.); E, 1,6 - 10-™ erg, / = 2,35A 
PARABELSCHWELLE (P.S.): Eo 1,6-10-* erg, d = 0,825A 
T = 280-300° K 





Kp/Ky S(T = 298°K) 


theor. theor. oe theor. theor. theor. theor. 
(E.S.) (P.S.) ‘ (E.S.) (P.S.) (E.S.) (P.S.) 


4 ay * 2,1 : ‘ y Bs 





rkl i9 / 1 ‘ 
* K,,-berechnet (nach Temkin**), K,,-gemessen (nach Post und Hiskey'*) 
H HS J 


In der Tabelle 2 sind die Mittelwerte der berechneten Gréssen bei Zimmertem- 
peratur (10—25°C) fiir die A4quivalente parabolische Schwelle nebst der entsprechenden 
Zahlen fir die gleichwertige Eckartsche Schwelle? den experimentellen Werten von 
Post und Hiskey! fiir dasselbe Temperaturgebiet gegeniibergestellt. Die Uberein- 
stimmung ist als vollig befriedigend anzusehen. 

Man ersieht aber aus der Tabelle I, dass die Verhiltnisse K,*'/Ky,’ und Ky'/Ky 
fiir die Parabelschwelle mit sinkender Temperatur zuniachst langsam und unter 0°C 
rasch zunehmen, wahrend der Trennfaktor S’ sich verhaltnissmassig langsam ver- 
gréssert. Bei der Eckartschen Schwelle sind die Veranderungen der entsprechenden 
Gréssen in demselben Temperaturgebiet bedeutend kleiner, was der strengeren 
Giiltigkeit der Arrheniusschen Gleichung fiir diese Schwelle?-? entspricht (vgl. 
Kurve b’, Abb. 1). 

Die besprochenen Verhiltnisse bei beiden Schwellen werden verstandlich, wenn 
man ihren Verlauf in Abb. 2 beachtet. Man sieht, dass die oberen Halften der Schwel- 
len fast vollstandig zusammenfallen, woraus folgt, dass diese nur dann dquivalent sein 


; 


k6nnen, wenn die unteren, auseinandergehenden Halften derselben fiir die Protonen 
und die Deuteronen praktisch undurchlassig sind. Das ist sicher bei Temperaturen 
der Fall, die héher als 0°C sind, wie Abb. 3 zeigt, in der die Durchlassigkeit-Energie- 
verteilungsfunktion der Protonen fiir beide Schwellen bei T = 273° dargestellt ist, 
Es ist ersichtlich, dass Protonen mit einer Energie U 1,1-10-" erg bei dieser 
Temperatur weder die Eckartsche noch die parabolische Schwelle durchdringen 
k6nnen, und dies trifft fiir T > 273° in noch starkerem Masse zu; fiir Deuteronen 


gilt dasselbe in noch héherem Grade. Die Verteilungskurven fiir beide Schwellen 
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Ass. 1.—Kurve a—Klassische Beziehung 
E. 1,6-10-" erg. 
Kurve b—mit der Parabelschwelle 
E, 1,6-10-" erg, d= 0,825A 
Kurve b'—mit der Eckartschen Schwelle 
E, = 1,6- 10-" erg, / = 2,35A 


t V(x), xlO Zerg 





ABB. 2.—Kurve a—Parabelschwelle 


Eo 


Eo 


Kurve b 


1,6 -10-" erg, d= 0,825A 


Eckartsche Schwelle 


1,6°10-* erg, l 2,35A 
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haben bei gew6hnlichen Temperaturen einen nicht allzu sehr abweichenden Verlauf* 
und die mit ihnen bestimmten (durch die entsprechenden Flachen) totalen 
Durchlassigkeiten (bzw. Stromdichten) sind fast gleich; das hat zur Folge, dass die 
entsprechenden Kurven In« = f(1/T) in diesem Temperaturbereich, wie Abb. | zeigt, 
praktisch zusammenfallen. Bei Erniedrigung der Temperatur unter T = 273 
verschieben sich aber die Verteilungskurven beider Schwellen immer mehr nach der 
Seite der kleineren Energien, sodass der Unterschied zwischen ihren Durchlassigkeiten 








AsB. 3.—T = 273°K 
Kurve a—mit der Parabelschwelle 
E. 1,6 - 10-" erg, d = 0,825A 
Kurve b—mit der Eckartschen Schwelle 
E, 1,6 - 10-™ erg, / = 2,35 A. 


in diesem Gebiet immer stirker hervortritt; das sieht man in Abb. 4, die sich auf 
Protonen bei T = 225° bezieht. Dementsprechend haben die Kurven In i = f(1/T) in 


diesem Temperaturgebiet (JT < 273°) einen merklich auseinandergehenden Verlauf 
(Abb. 1). 

Diese Ergebnisse fiihren zur Schlussfolgerung, dass wenigstens die oberen Teile 
der wirklichen Schwelle bei der elektrochemischen H*- und D*-Entladung an Queck- 
silber durch eine Parabel approximiert werden kénnen. Es ist sogar sehr wahrschein- 
lich, dass fast der ganze Verlauf der Potentialkurve, mit Ausnahme der untersten Teile 
derselben, parabelahnlich ist. Dafiir spricht der Umstand, dass die Schwellen, die 


ublicherweise durch Schneidung von zwei entgegengesetzten Morseschen Potential- 
kurven konstruiert werden, durch eine Eckartsche Potentialfunktion nicht,* dagegen 
durch eine Parabel ziemlich gut™* dargestellt werden kénnen. Wenn dieser Verlauf 
tatsichlich zutrifft, so werden die oben gefundenen Parameter des Aquivalenten 
Parabelmodells den wirklichen Dimensionen der Schwelle sehr nahe liegen. 


* Man kOnnte erwarten, dass diese Verteilungskurven fast zusammenfallen wiirden, wie dies fiir 
die oberen Teile der entsprechenden Potentialkurven (Abb. 2) der Fall ist. Der merkliche Unterschied 
in ihrem Verlauf riihrt davon her, dass der verwendete Ausdruck fiir die Durchlassigkeit W(U) der 
parabolischen Schwelle’®:’* nicht so exakt ist, wie fiir die Eckartsche Schwelle.’° So ergibt z.B. der 
erste W(E,) 0,5 und der zweite W(E,) 0,4 fir L E, 1,6 - 10" erg. 
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Il. VERGLEICH MIT DEN AUF UBLICHE WEISE 
KONSTRUIERTEN POTENTIALSCHWELLEN 
Es stellt sich hier die Frage, ob eine Schwellenbreite von etwa 1,6 A mit der Dicke 
6, der elektrischen Doppelschicht vertraglich ist. Letztere wird bekanntlich aus 
Messungen der Kapazitaét C als Dicke eines Plattenkondensators nach der Formel 
D : , —s : 
dp ; berechnet, wo D die Dielektrizitatskonstante des Mediums bedeutet, die 
47r¢ 

nach Frumkin® einen wahrscheinlichen Wert von 3 oder 4 hat. Das ergibt mit € 

18—20 uwF/cm?-*.*7 0}, 1,5-1,7 A oder 09 = 2-2,2 A. Horiuti und Polanyi,”* sowie 


4 


ApB. 4.—T = 225°K 
Kurve a—mit der Parabelschwelle 
E, 1,6-10-™ erg, d= 0,825A 
Kurve b—mit der Eckartschen Schwelle 
E, 1,6°10-" erg, / 2,35 A. 





Essin und Kojeurow,”’ verwendeten fiir die theoretischen Konstruktionen der Poten- 
tialschwellen bei der H*-Entladung den Wert 0, 1,5 A, Sokolow?8 dagegen 0, 

2 A: Parsons und Bockris*® nehmen als wahrscheinlichsten Wert 0, 1,75 A, Kris- 
talik*—o 1.8 A. Man hat jedoch keinen besonderen Grund dem einen oder dem 


anderen Wert fiir 6, den Vorzug zu geben und iiberhaupt sind die zugrundegelegten 
31 


Betriige von D = 3 bis 4* nicht als ganz zuverlassig zu betrachten.*' Es ist allerdings 


die von uns oben gefundene wahrscheinliche Breite der Schwelle ry = 2d ~ 1,6 A mit 
einer Dicke der Doppelschicht 6, ~ 2 A (d.h. D ~ 4), die jedenfalls der Erfahrung 
nicht widerspricht, soweit vertraglich, als die notwendige Bedingung ry < 06, erfillt ist. 

Der Wert rx, ~ 1,6A steht aber nicht im Einklang mit den Schlussfolgerungen 
anderer Autoren. So berechnet man nach Horiuti und Polanyi®® die Schwellen- 


breite r, aus der Beziehung 


U 


(13) 


Wo ry, der Radius des Metallatoms und ry}, der Gleichgewichtsabstand des adsor- 
bierten H-Atoms von den Atomkernen der Metalloberflache ist; in dieser Beziehung 
wird die Dicke der Doppelschicht 6, der Entfernung zwischen der Elektronenober- 
fliiche des Metalls und der Ruhelage des adsorbierten Protons im Hydroxoniumion 

* Butler®® hat fiir die Dielektrizitatskonstante D = 1 gesetzt, was 6, = 0,5 A entspricht. Diese 
Annahme ist aber sehr unwahrscheinlich und widerspricht den Experimenten tiber den Zusammen- 


hang zwischen der Kapazitat der Doppelschicht und der Natur des Lésungsmittels (Vel. dazu.**-?") 


I 
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H*-OH, gleichgesetzt. Dies ergibt fiir die Ni-Elektrode (wo ry; = 1,25A und 
rNi_y 1,56 A ist) mit 6, = 1,5 A den von Horiuti und Polanyi erhaltenen Wert 
ro = 1,19 A. Fiir die Hg-Elektrode erhalten wir auf diese Weise (mit ry, = 1,65 A 
und rye 4 1,73 A), wenn wir wieder 6, = 1,5 A setzen, ry = 1,42 A, was etwas 
niedriger als der oben gefundene Wert ry, = 2d = 1,65A ist. Nimmt man fiir die 
Dicke der Doppelschicht 0) = 2 A an, so ergibt sich dagegen der gréssere Wert 
lo 1,92 A. Mit dem von Parsons und Bockris” als wahrscheinlichsten angeseh- 
nenen Wert 0» 1,75 A erhalten wir aber fiir die Schwellenbreite r, 1,67 A, was 
mit unserem Ergebnis fast ibereinstimmt. 

Anstatt Gleichung (13) benutzen andere Autoren?’-?5.* 


lo = Ty M—1 ‘0-H ‘ ‘M—H ; (14) 
in der r,_;, die Entfernung der Ruhelage des Protons von dem Sauerstoffkern im 


lon H*-OH, oder im Molekiill H,O ist und als Dicke der Doppelschicht 6, der 
Abstand des O-Kerns von der Elektronenoberflache des Metalls eingefiihrt wird: 


) 


eine Beziehung von der 


Form 


09 =lu—o — ly. Dies ist zulassig, wenn der elektrische Schwerpunkt der positiven 
Ladungen im Hydroxoniumion mit dem O-Kern zusammenfallt, wie z.B. bei dem 
Modell eines gleichseitigen Dreiecks, mit einem O-Kern in der Mitte und mit drei 
Protonen in den Ecken.”* In diesem Falle ergibt sich je nach der Orientierung 
des Dreiecks in bezug auf die Metalloberflache ro», = 6, — 1,1 A (wenn die eine 
O-H Bindung mit der Linge 1,1 A normal zur Oberflache steht) oder rp_y = 0, 

1,1 sin 30 0, — 0,55 A (wenn zwei Protonen gegen die Metalloberflache in 
einer ihr parallelen Ebene liegen). So ergeben sich nach Essin und Kojeurow*’ unter 
der Annahme Oo 1.5A fiir eine Hg-I lektrode die Werte lo 0,3 A fiir die erste 
und r, = 0,9A fiir die zweite Méglichkeit. Setzt man mit Parsons und Bockris 


Oo 1,75 A, so wird r, = 0,55 bzw. r, 1,15 A, also wieder kleinere Werte als 1,6 A. 
Setzt man aber fiir 6, als gleichberechtigt 2-2,2 A, so resultieren fiir die entspre- 
chenden Orientierungen des dreieckigen H,O*-Modells die Werte r, = 0,8-0,9 A 
und r, |,.4-1,6 A, von denen der zweite wenig verschieden von dem aus unseren 
Berechnungen gefolgerten Betrag der Schwellenbreite von etwa 1,6 A ist. 

Unter der Annahme, dass das Hydroxoniumion durch ein Pyramidenmodell (mit 
den drei Protonen in den Basisecken und mit dem O-Kern an der Spitze) dargestellt 
werden kann, ist es nicht mehr gestattet die Entfernung des O-Kerns von der Elektro- 
nenoberflache des Metalls der Dicke der Doppelschicht 6, gleichzusetzen. Die 
elektrostatische Berechnung ergibt mit diesem Modell fiir die Héhe der Pyramide 
0,88 A. Bei einer Ausrichtung der Basis der Pyramide (d.h. der drei Protonen) geget 
die Metalloberflache, erhalt man fiir die Schwellenbreite der Hg-Elektrode nach 
Essin und Kojeurow*’ einen Wert von etwa 1 A, wenn 0, = 1,5A gesetzt wird; 
nimmt man aber wieder 6, = 2-2,2 A, so ergibt sich r, ~ 1,5-1,65 A, was dem oben 
gefundenen Wert von 1,65 A sehr nahe kommt. 

In Wirklichkeit soll das H,O*-lon unter Beriicksichtigung der Austauschkrafte 


Pyramide parallell zur Hg-Oberflache, so bleibt doch ry von der Gréssenordnung 
1,5 A bei 6, = 2,2 A. 
Diese Erwaigungen zeigen, dass bei gewissen Annahmen eine Schwellenbreite von 


als eine Pyramide mit kleiner Hoéhe dargestellt werden ;*’ liegt aber die Basis der 
1 
i 


etwa 1.6 A mit den Raumverhiltnissen bei den iiblichen theoretischen Konstruktionen 
von Potentialschwellen an der Hg-Elektrode in Einklang gebracht werden kann. 
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Die meisten Autoren behaupten aber, dass die wahrscheinlichste Breite der Schwel- 
le bedeutend kleiner ist. Nach Sokolow* ist diese ungefahr der Strecke gleichzu- 
setzen, die ein Proton beim Ubergang von einer Saure- zu einer Basenpartikel durch- 
lauft, also etwa 0,8 A. Die Analogie zwischen diesem Prozess und der kathodischen 
H*-Entladung scheint aber doch kein geniigender Grund fir eine solche Annahme 
zu sein. Eine Strecke von 0,8 A ist vertraglich mit einer Dicke der Doppelschicht 
6, von 2 A, wenn in Gleichung (14) ro_» 1,1 A, d.h. wenn das Dreieckmodell oder 
das platte Pyramidenmodell des H,O°-Ions und eine Ausrichtung der einen H-O- 
Bindung normal zur Metalloberflaiche angenommen wird. Parsons und Bockris™” 
erhalten unter denselben Annahmen mit 0, 1,75 A fiir die Hg-Elektrode den noch 
kleineren Wert r, = 0,55 A und Kristalik™® mit 0, 1,8 A den Wert r, = 0,49 A.* 
Es ist aber die dabei vorausgesetzte Ausrichtungsméglichkeit des Hz,0°-Dreieck-bzw. 
Pyramidenmodells nach Essin und Kojeurow” weniger wahrscheinlich als die anderen 
Moéglichkeiten (mit zwei bzw. drei Protonen in einer zur Metalloberflache parallelen 
Ebene). 

Es ist klar, dass diese Meinungsverschiedenheiten eine Folge der unzuverlassigen 
Kenntnisse sind, die wir einerseits tiber den genauen Wert der Dielektrizitatskonstante 
des Doppelschichtmediums bzw. der Dicke der Helmholtzschen Doppelschicht, und 
anderseits iiber die genaue geometrische Form und die Orientierung des Hydroxo- 


niumions in der Doppelschicht, haben. Deswegen ist der iibliche Weg fiir die Abschat- 


zung der wirklichen Schwellenbreite unsicher und infolgedessen die darauf 


beruhende Methode zur Berechnung der Schwellenhéhe, unabhangig von anderen 
Unsicherheitsquellen, zur zeit noch unzuverlassig. 

Die Lésung dieser Aufgabe kann vielmehr auf Grund eines Vergleichs der 
Gesamtheit aller Erfahrungstatsachen mit den Folgerungen der quantenmechanischen 
Kinetik der Elektrodenvorgange gemass dem oben geschilderten Verfahren erreicht 
werden. 

Die Annahme von einer Schwellenbreite r, < 1 A bei der kathodischen Wasser- 
stoffabscheidung an reinem Quecksilber soll nach den Ergebnissen unserer bisherigen 
Untersuchungen ausgeschlossen werden, da diese Annahme zu folgenden der Er- 
fahrung widersprechenden Ergebnissen fiuhrt: 

(a) zu anomal hohen Betragen der Konstante b der Tafelschen Gleichung! 

(b) zu sehr verschiedenen b-Werten fiir die Wasserstoffisotopen! 

(c) zu sehr kleinen effektiven Aktivierungsenergien 

(d) zu sehr grossen Differenzen zwischen den Aktivierungsenergien fiir Wasser- 
stoff und Deuterium. 

(e) zu sehr grossen Werten des Verhaltnisses der vorexponentiellen Faktoren fir 
beide Isotopen und 

(f) zu sehr grossen Trennfaktoren bei der elektrolytischen Abscheidung derselben. 
Dariiber hinaus ergeben sich bei ry 1 A noch 

(g) sehr hohe Werte fiir den Faktor vor dem Exponenten im Vergleich mit dem 
klassisch berechneten. 

Man erhalt dagegen nach den vorstehenden Berechungen eine gute Uberein- 
stimmung zwischen den theoretischen und experimentellen Werten aller dieser Gréssen 

* Nach Riietschi und Delahay*® soll fiir Quecksilber r, ~0,7 A sein. Es ist aber nicht klar, 
wie dieser Betrag erhalten wurde (Vgl. dazu die kritischen Bemerkungen von Temkin und 


Frumkin**.) 
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mit einer Parabelschwelle von der Hohe E, = 1,6- 10-” erg und von der Breite r, 

2d=1,65A. Fir die Gréssen Ejy, Epp, Ky'/Ky’, Ky"'/Ku’ ergibt sich dies 
unmittelbar aus den oben in den Tabellen 1 und 2 wiedergegebenen Daten; fiir die 
Tafelsche Konstante 6 ergibt sich fiir dieselbe Schwelle der klassische Wert 5, bp 

0,116 V bei T 298°, wenn wir uns erinnern, dass nach den Ergebnissen des 
ersten Teils dieser Arbeit! immer 5 b* gilt, wenn 6/y | ist, was gemiass den 
Beziehungen (12) (die y 39, On 56,67 bzw. 0) 80,13, also 6,,/y 1,48 bzw. 
bn/y 2,09 ergeben) hier erfiillt ist. 

Eine parabelahnliche Form scheint, wie bemerkt, die wahrscheinlichste Form der 
Schwelle zu sein. Jede merkliche Abweichung davon wird sicherlich zu noch grésseren 
Schwellenbreiten als die oben angegebene (ry, 1,65 A) fiihren, wie dies z.B. nach 
Tab. 2 fiir die Eckartsche Schwelle der Fall ist; eine schmalere als die betrachtete 
Parabelschwelle (r, < 1,65 A) wiirde dem sehr unwahrscheinlichen rechteckigen 


Modell nahe kommen. 


lil. DER WAHRSCHEINLICHSTE VERLAUF DER SCHWELLI 
UND DIE BETRAGE DER QUANTENEFFEKTI 

Der hier festgestellte wahrscheinlichste Verlauf der Potentialschwelle bei der H*- 
und D*-Entladung an der Hg-Kathode erlaubt bestimmte Schliisse beziiglich der 
Rolle der Quanteneffekte bei diesem Elektrodenvorgang zu ziehen. Es sind zuniachst 
zwei grundlegende Folgerungen der vorstehenden Betrachtung zu unterstreichen: 

(a) Der Tunneleffekt spielt eine bedeutende Rolle fiir beide Wasserstoffisotopen, 
die jedoch mit der Rolle der Reflexion der Partikeln tiber die Schwelle vergleichbar ist; 

(b) Die Differenz zwischen den Nullpunktsenergien im Ubergangs-und im 
Anfangszustand ist fiir beide [sotopen jedenfalls nicht merklich verschieden. 

Uber den absoluten Wert der Differenz U,° — Uy® ~ Up® — U,,® kann man mit 
Hilfe des oben benutzten Verfahrens keine Schliisse ziehen, es ist also auf diesem Weg 
unméglich tiber die Bedeutung der Nullpunktsenergien an sich fiir die Kinetik des 
betrachteten Elektrodenvorgangs zu urteilen. Man kann dagegen den Tunneleffekt 
und die Reflexion tiber die Schwelle quantitativ mittels der Gréssen ¢’/i (oder i’/i”) und 
i”/i*' bestimmen, wo i’-den Tunnelstrom und i”-den quasiklassischen Strom (iiber den 
Berg) darstellen. Die entsprechenden Berechnungen kénnen mit der Parabelschwelle 


genau so wie friiher? mit der 4quivalenten Eckartschen Schwelle, ausgefiihrt werden. 
Es ergibt sich, z.B. bei T = 273°, i’/i = 0,82 und i”/i*' = 0,61 fiir die H*-Entladung 
(Abb. 3) bzw. i’/i = 0,50 und i”/i*' = 0,60 fiir die D*-Entladung; der Korrekturfaktor 
zur klassischen Stromdichte « = i/i*' ist dementsprechend xy = 3,33 und ky = 1,67 
(Tab. 1). Diese Zahlen stimmen gut mit den friiheren Berechnungsergebnissen tiberein.? 
Unter Anwendung der Wignerschen Korrektur der Boltzmannschen Energiever- 
teilung gemiass Gleichung (1) wiirde man etwas verschiedene Betrage derselben 


Gréssenordnung erhalten.* 
Die Annahme einer diskreten (quantenhaften) Energieverteilung der hydratisierten 
Protonen (Deuteronen) in der Lésung wiirde kaum die Ergebnisse wesentlich andern. 
Die hier durchgefiihrte Untersuchung der Temperaturabhangigkeit der Strom- 
dichte mit Hilfe der parabolischen Schwelle, in Ubereinstimmung mit der ent- 
sprechenden Untersuchung der Beziehung zwischen Stromdichte und Uberspannung,} 
bestiitigt unsere friihere Schlussfolgerung,? dass der Tunneleffekt nur eine missige 


16 
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Rolle bei der kathodischen Wasserstoffabscheidung an Quecksilber spielt. Somit 
findet die im ersten Teil dieser Arbeit’ gestellte Frage nach dem Anteil des Tunnel- 
effekts in diesem Falle eine eindeutige Antwort. 

Diese Schlussfolgerung steht nicht im Einklang mit den schon besprochenen! 
Berechnungen von Conway”, die unter der Annahme einer Eckartschen Schwelle von der 
Breite 0,5 A und von der Hohe 1,25.10-" erg ausgefiihrt worden sind. Die damit 
erhaltene richtige Grdéssenordnung des Trennungsfaktors (S = 3 bis 10) ist aber 
sicher nicht auf eine richtig gewahlte Form und Grésse der Schwelle zuriickzufiihren, 
wie dies von diesem Autor behauptet wird. 

Ubereinstimmend mit uns? hat Conway mit Recht bemerkt,™ dass der von Bawn 
und Ogden" gefundene sehr grosse Wert S = 74 mit den unzutreffenden Schwellen- 
dimensionen (ry = 2/ = 1,5A, E, = 1: 10-" erg) zusammenhiangt, doch kann man 
durch Verdiinnung und Erhéhung der Schwelle allein keineswegs niedrigere Werte 
fiir S erhalten. Dafir ist ganz im Gegenteil notwendig,? die Schwellenbreite zu 
vergréssern oder die Schwellenhdhe zu verkleinern, womit die Differenz zwischen den 
Durchlissigkeiten fiir beide Isotopen und infolgedessen der Trennfaktor kleiner 


werden. Die von Conway angegebenen S-werte sind allerdings mit den Berechnung- 
sergebnissen von Bawn und Ogden nicht unmittelbar vergleichbar, da diese sich auf 
andere Bedingungen der Elektrolyse, insbesondere auf eine sehr verschiedene Zusam- 
mensetzung der Lésung, beziehen, von der der Trennfaktor, wie aus den Berechnungen 
von Conway hervorgeht, stark abhangen soll. Es ist jedoch zu bemerken, dass eine 


derartige Abhingigkeit in Wirklichkeit nicht beobachtet worden ist.*-!*.2° _Insbeson- 
dere fanden Post und Hiskey™® fiir den durch Gleichung (8) definierten “imaginaren” 
lrennfaktor, der nimlich von Bawn und Ogden berechnet wurde,* denselben Wertt 


* Conway* hat mit recht den Trennfaktor (8) als “imaginar” bezeichnet, soweit der Definition 
nach vorausgesetzt wird, dass bei der Entladung die H*-lonen in H,O und die D*-Ionen in D,O 
gelést sind. Er hat die Berechnung von S fiir eine 0,1 N saure Lésung in H,O unter Bestimmung des 
Verhaltnisses der lonenaktivitaten ay ,0*+/@H,Do* Zuerst klassisch*®® und nachher quantenmechanisch* 
berechnet, wobei klassisch S$ 2,9 (unabhingig vom Elektrodenpotential) und quantenmechanisch 
S 12,4 (beim rationalen Elektrodenpotential ¢ 0) gefunden wurde. Der dem letzten Wert 
entsprechende “imaginare”’ Trennfaktor hat jedoch fiir dieselbe Schwelle einen viel grésseren Betrag 
(S ~ 100), wie aus Abb. 7 der entsprechenden Arbeit von Conway* unmittelbar (bei ¢ 0) 
abzulesen ist. Hatte in der Tat die Zusammensetzung der Lésung einen so starken Einfluss auf die 
Grosse S, wie dies nach Conway der Fall sein soll, so wiirde man sicher mit der von Bawn und Ogden 
verwendeten Schwelle nach der Berechnungsweise von Conway™ kleine Werte fiir S ( 10) finden. 

Es bleibt ausserdem unverstandlich, wieso Conway mit einer so durchlassigen Schwelle, sowohl 
bei klassischer als auch bei quantenmechanischer Rechnung, dieselbe Grdssenordnung fiir S gefunden 
hat 

Indessen haben Keii und Kodera® fir die gleiche Schwelle** einen grésseren klassischen Trenn- 
faktor (S 13) errechnet und aus diesem Grunde hat Horiuti*’ unter anderem den Entladungs- 
mechanismus an Quecksilber als ausgeschlossen angesehen. Beriicksichtigt man noch den Tunnel- 
effekt, so wiirde man dafiir unvergleichbar héhere Betrage von S erhalten: das ersieht man schon aus 
unseren vorlaufigen Berechnungen** mit Hilfe einer rechteckigen Schwelle, die z.B. bei ro = 0,53 A 
und F | - 10°" erg den Wert S = (ig/ip)\ 2 ~ 700 geben (Tab. la und 2); fiir eine parabolische 
Schwelle mit den von Conway bzw. von Keii und Kodera beniitzen Dimensionen (ro 2d = 0,5A, 
E. 1,25 - 10-** erg) ergibt sich nach der von Bell’® abgeleiteten Formeln der Wert S = 470. Diese 
“imaginare” Werte kOnnten erfahrungsgemass durch Veranderung der Losungszusammensetzung 
nicht betrachtlich herabgesetzt werden. Daraus kann nur geschlossen werden, dass die gewahlten 
Dimensionen der Schwelle nicht richtig sind, aber doch noch nicht, dass der Entladungsmechanismus 
iiberhaupt unmoglich ist. 


+ Vgl. Anm. ¢ auf S. 323. 
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(S ~ 3), wie bei den von Conway vorausgesetzten praktischen Bedingungen der 
Elektrolyse. Daraus folgt, in Ubereinstimmung mit den Untersuchungen von anderen 
Autoren®,™.1,39, dass S von der Zusammensetzung der Lésung und von der Strom- 
dichte”!” weitgehend unabhiangig ist. Aus diesem Grunde haben wir hier, wie 
friiher?, den quantenmechanisch berechneten “imaginaren” Trennfaktor (8) nicht nur 
direkt mit den experimentellen Werten von Post und Hiskey,’* sondern auch indirekt 
mit den Daten von anderen Autoren 

Die Berechnung des Trennfaktors allein kann natiirlich keine Entscheidung tiber 
den wirklichen Verlauf der Schwelle bringen. Die von Conway angenommene Schwel- 
le ist jedoch nicht nur auf Grund des Trennfaktors, sondern vielmehr auch auf Grund 
aller oben berechneten Grdéssen, die den Elektrodenvorgang vollstandig charakteri- 


5,20, 


*1 verglichen. 


sieren, auszuschliessen. 

Unsere Berechnung der Schwellendimensionen bei der H*-Entladung an der 
Hg-Kathode beruht auf den experimentellen Untersuchungen von Post und Hiskey, 
die leider zur Zeit die einzigen sind, die alle notwendigen Daten bei denselben Bedin- 
gungen liefern. Diese Daten bestatigen jedenfalls unmittelbar zwei grundlegende 
Folgerungen der quantenmechanischen Kinetik, nach der die Beziehungen E)’ 
F,;, > 0 und Ky'/Ky’ > 1 bestehen sollen; eine dritte Folgerung, dass naimlich 
Ky"'/Ky’ > 1 sein soll, wird indirekt in Verbindung mit der von Temkin” klassisch 
berechneten Grésse K;,“' bestatigt. In wieweit diese Ergebnisse ein Beweis fiir die 
Rolle des Tunneleffekts darstellen, wird aus folgenden Erwangungen klar werden. 

Die von Post und Hiskey’® bestimmte Differenz FE,’ — Ey’ = 0,8 kkal/mol kann 
auch durch die Nullpunktsenergieunterschiede erklart werden, indem man die 
Giiltigkeit der Beziehung 

Ey — Ey’ = (Up® — Up®) — (Ug® — Ug®) = (Un® — Up®) — (Ug® — Up®) (15) 
voraussetzt. Beriicksichtigen wir, dass die Differenz der Nullpunktsenergien des 
hydratisierten Protons und Deuterons U,° — U)° = 1,27 kkal/mol, also U,° 
U,?® En Ey,’ ist, so folgt daraus, dass die entsprechende Differenz im aktivierten 
Zustand U;,° — Uy® > Osein sollte. Da die letzte Grésse aber unbekannt ist, so kann 
man noch nicht entscheiden, ob die Beziehung (15) tatsachlich zutrifft oder nicht bzw. 
in welchem Masse die beobachtete Differenz der Aktivierungsenergien FE,’ — Fy,’ auf 
die Nullpunktsenergieeffekte und in welchem Masse diese auf den Tunneleffekt 
zuriickzufiihren ist. Dagegen scheint es unmédglich, ohne Heranziehung des 
Tunnelmechanismus eine Erklarung der Tatsache zu geben, dass K)'/Ky’ = 2,1 ist, 
da nach der einfachsten kinetischen Theorie die Beziehung Kp /Ky < | zu erwarten ist 
und nach der Theorie des aktivierten Komplexes jedenfalls die Ungleichkeit 
K,'/Ky’ <2 bestehen soll.’-'7 Desgleichen kénnte auch das oben angegebene 
Verhialtnis Kj,"'/Ky’ ~ 12 an sich als entscheidender Beweis des Tunneleffekts dienen, 
sofern dieses als sicher festgestellt angesehen werden kann. Wird dies fiir die beiden 
letzten Verhialtnisse angenommen, so kann man, wie oben gezeigt, schliessen, dass 
auch die Differenz E,’ — Ey’ = 0,8 kkal/mol vollstandig durch den Tunneleffekt 
bestimmt ist; darauf ist dann auch der Wert des Trennfaktors S ~ 3 zuriickzufiihren. 

Die Gesamtheit dieser Erfahrungstatsachen scheint eine zuverlassige experimen- 
telle Grundlage der Tunneltheorie der Wasserstoffiiberspannung zu bilden. Umge- 
kehrt ist die Méglichkeit einer quantitativen theoretischen Erklarung aller Berech- 
nungsergebnisse von Post und Hiskey ein Hinweis auf ihre Zuverlassigkeit (wobei 
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sich dies auch auf die damit zusammenhangenden Berechnungen von Temkin des 
klassischen vorexponentiellen Faktors bezieht)*. Es ware doch sehr wiinschenswert, 
diese Ergebnisse durch weitere Experimente (bzw. Berechnungen) zu priifen.* 
Dadurch kénnten eventuell die besprochenen Tatsachen und damit auch unsere 
Schlussfolgerungen beziiglich der Dimensionen der Energieschwelle eine entsprech- 
ende Anderung erfahren. 

Es soll jedoch ausdriicklich betont werden, dass unabhangig von der Genauigkeit 
der zur Zeit verfiigbaren experimentellen Werte, allein auf Grund der Berechnungen 
im ersten Teil’ dieser Arbeit, folgende Ergebnisse als gesichert bezeichnet werden 
diirfen: (a) Die Hoéhe der Energieschwelle beim Gleichgewichtspotential der Hg- 
Kathode ist E, > E,’ 1,5-10-™" erg und die Schwellenbreite ry liegt zwischen 1 und 
2 A. (b) Der Tunneleffekt spielt eine zu beachtende Rolle bei jeder beliebigen Form der 
Schwelle, auch bei den ungiinstigsten Dimensionen derselben, wenn namlich Ey ~ 
I 1,5-10-" erg und r, ~ 2 A wire. 

Diese Schlussfolgerungen sind zwingend unter der Voraussetzung, dass der 


0 


Protoneniibergang von der Lésung zur Metallelektrode tatsachlich geschwindigkeits- 
bestimmend fir die Elektrolyse ist. Bekanntlich wird heute dieser Mechanismus als 
der wahrscheinlichste von den meisten Autoren gerade fiir die betrachtete Hg- 
Soweit er aber noch bezweifelt werden kann, so ist es von 


Kathode angenommen.":*! 
Bedeutung neue Beweise dafiir zu geben. Die hier vertretene Tunneltheorie liefert eine 
entscheidende Stiitze fiir die Realitat des lonenmechanismus, da die Beziehung 
Ky /Ky 2. mittels des Elektronenmechanismus*® nicht erklirt werden kann. 
Deswegen ist es sehr wichtig, diese Beziehung als Erfahrungstatsachet ausser jeden 
Zweifel zu stellen. 


Dies k6nnte insbesondere durch Uberspannungsmessungen bei méglichst niedrigen 


* Die experimentellen Methoden zur Bestimmung der in Frage kommenden Grdssen E* und K’ 
sind bekanntlich im allgemeinen nicht geniigend exakt; das gilt in noch starkerem Masse fiir die 
Berechnung von K* 

Ware dieselbe durch neue Experimente widerlegt, so wiirde das aber noch nicht bedeuten, dass 
nur der Elektronensprung bei der Entladung der lonen in Frage kommen kann. Es ist méglich, dass 
liberhaupt der Entladungsmechanismus nicht geschwindigkeitsbestimmend ist. 

Der Rekombinationsmechanismus (2Haas— H,) ist fiir die Hg- Elektrode von vornherein 
auszuschliessen, da er die Abhangigkeit der Uberspannung von der Zusammensetzung der Losung 
nicht erklaren kann | Es ist noch der elektrochemische Mechanismus (Haas H e— H,) zu 
beriicksichtigen, sofern dieser wie der Entladungsmechanismus unter bestimmen Voraussetzungen 
zum richtigen Wert der Tafelschen Konstante 6 und zum richtigen Zusammenhang zwischen Uber- 
spannung und Lésungszusammensetzung fiihrt."* Gegen diesen Mechanismus sprechen folgende 
Tatsachen 

(a) Die Besetzung der Hg-Oberflache mit adsorbierten H-Atomen ist sehr gering, was auf eine 
grosse Geschwindigkeitskonstante der betrachteten Reaktion hinweist*" 

(b) Die Kapazitat der Doppelschicht in saueren l6sungen ist nicht doppelt so gross als in L6sungen 
von neutralen Salzen, wie bei diesem Mechanismus zu erwarten ist.** Es ist jedoch wahrscheinlich, 
dass der elektrochemische Mechanismus fiir andere Elektroden (z.B. Ag) zutrifft.'* Dabei ist auch die 
Moglichkeit vorhanden, dass der Tunneleffekt eine zu beachtende Rolle spielt, so dass die Beziehung 
Ky/Kyq > 2 giiltig sein kOnnte; nimmt man jedoch nach Horiuti* an, dass die Entladung nach dem 
Schema H e—> Hyads) stattfindet, so wird diese Méglichkeit wegen der betrachtlichen Masse des 
H.*-lons wenig wahrscheinlich. 

Kiirzlich hat Totomanow* eine Theorie vorgeschlagen, nach der der langsamste Prozess bei der 
Entladung in einer giinstigen Ausrichtung des H,O*-Ilons bzw. des H,O-Molekiils gegen die 
Elektrodenoberflache besteht; bei einem solchen Mechanismus ist jedoch die Beziehung Kp/Ky > 2 


nicht zu erwarten 
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Temperaturen erreicht werden, bei denen der Tunneleffekt eine betrachtlich gréssere 
Rolle spielt. Dann kann nicht nur das Verhiltnis K,'/K,’, sondern auch die 
Groéssen K,,“'/Ky’ und E,’ — Ey’ bedeutende Werte erreichen. Fiir die oben 
ermittelte wahrscheinlichste parabelahnliche Schwelle sind die zu erwartenden Werte 
fiir die Hg-Kathode in der Tabelle 1 angegeben. Daraus folgt, dass der Tempera- 
turbereich unter —50°C von besonderem Interesse ist, da hier die Theorie auch starke 
Abweichungen von der Arrheniusschen Gleichung voraussagt (Abb. 1). Bei noch 
niedrigeren Temperaturen sind ausserdem, gemass den Ergebnissen des Teils I dieser 
Arbeit, anomal hohe Betrage der Tafelschen Konstante b, sowie verschiedene Werte 
derselben fiir Wasserstoff und Deuterium, zu erwarten. Ist der vermutete parabelahn- 
liche Verlauf der Schwelle zutreffend, so wird b> b*’ bei d/y <1, dh. bei 
t 70°C fiir die H*-Entladung bzw. bei ¢ 130°C fiir die D*-Entladung sein 
und dariiber hinaus wird 6 von der Temperatur ganz unabhingig.' 

Diese Verhaltnisse sollte man schon bei gew6hnlichen Temperaturen an vergifteten 
Elektroden beobachten, wenn die von Conway™ ausgesprochene sehr wahrscheinliche 
Vermutung richtig ist, dass die an diesen Elektroden gemessenen sehr hohen b-Werte 
von dem Tunneleffekt herriihren. Dasselbe gilt, wie schon bemerkt,' aus analogen 
Griinden fiir die oxidierten Elektroden. 

Es ware von Interesse die Ergebnisse der Tunneltheorie der Wasserstoffiiber- 


spannung an verschiedenen Elektroden zu priifen. 
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THE ELECTRODE KINETICS OF THE DEPOSITION 
AND DISSOLUTION OF IRON* 


J. OM. Bockris, D. DrRaAzict and A. R. Despict 
John Harrison Laboratory of Chemistry, University of Pennsylvania 
Philadelphia, Pa., U.S.A. 


Abstract—The rate of the deposition and dissolution of Fe has been measured as a function of potential 
for constant solution compositions: Fe** concentration at constant pH; pH at constant Fe’ 
concentration; and the presence of the anions SO,?~, Cl-, ClO,-, Ac~ and NO,~ at constant Fe? 
concentration. The method of measurement was that of galvanostatic transients. The rate of the 
hydrogen evolution reaction, both from H;O* and H,0O, has been examined during these transients, as 
a function of potential and pH. 

The ohmic correction to the total potential was the subject of separate measurements. Cathodic 
transients manifested regions of H* discharge from H,O*, Fe** deposition and H* discharge from 
H,O. Anodic transients exhibited a characteristic maximum, removed by successive anodic pulses. 
Capacitance values, calculated from initial gradients of potential/time transients, are some five times 
higher than those expected. Transition times are consistent with Sand’s equation in respect of Fe* 
deposition. 

Steady state anodic Tafel lines have slopes of about {R7/F; the slope becomes R7/2F in impure 
solutions. The cathodic slope (after correction for the partial current density due to H discharge) is 
apparently R7/F in (total) current density regions above those corresponding to the limiting current 
density for iy. When account is taken of the pH change at the cathode surface due to H discharge, 
the cathodic Tafel slope becomes 2R7/F. 
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pH 
0-48; at pH 3 and Cyet+2 0-5 M, the velocity of 


alo 

Ac NO,~. The deposition of H from H,O is slower than that from H,;O* to an amount 

equivalent to a heat of activation for proton discharge which is 9 kcal/mole greater for H,O than 
from H,O 

It is shown that the linear dependence of the reaction rate at constant potential and cg,2+ upon pH 

cannot be due to dissolved H in the Fe. General kinetic expressions are deduced for an overall 

electrode reaction M* 2e, M, the mechanism of which involves OH~ ions: they relate Tafel 


Fe depends upon the anion present in the order ClO, SO, > Cl 


slopes of anodic and cathodic partial reactions to the reversible potential, corrosion potential and 
corrosion rate. Application of them to data in the literature suggests that for Fe? 25 t Fe, 
La 2 or Sand « Lor? respectively. Seven paths and mechanisms for this reaction are proposed 
and their kinetic consequences evaluated. Attention is particularly drawn to inconsistencies in one 
previous suggestion. If the anodic Tafel slope is RT/2F, and a cathodic Tafel slope of R7T/2F, an order 
of reaction 2 with respect to Fe** and 1 with respect to OH~, would also be expected, if amultielectron 
transfer reaction is not acceptable. A mechanism consistent with the results reported here is: Fe 
OH FeOH €y> ; FeOH— FeOH €o ; FeOH Fe OH. This path is near in 
energy requirements to another, in w hich 5, RT/2F. Anion effects, except that of NO;~, may be 
consistent with a model in which specific adsorption of the anion changes the area free for ion-metal 
exchange. 

The difference in the heat of activation of hydrogen deposition on Fe from H;0* and H,0O is 
consistent with rate-determining proton discharge. 

* Manuscript received 11 August 1960. 

+ Present address: Faculty of Technology, University of Belgrade, Belgrade, Yugoslavia. 
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Résumé—On a mesuré la vitesse de dépot et de dissolution du fer en fonction du potentiel pour des 
compositions constantes de la solution: concentration de Fe** a pH constant; pH a concentration 
constante de Fe et présence des anions SO,°°, Cl’, ¢ 1O,-, Al- et NO,” a concentration constante 
de Fe La méthode de mesure était la méthode galvanostatique des courants transitoires. On a 
examiné, pendent ces courants transitoires, la vitesse de la réaction d’évolution d’hydrogene a partir 
de H,O* et de H,O en fonction du potentiel et du pH 
La correction ohmique a apporter au potentiel total a fait !objet de mesures séparées. Les courants 
transitoires cathodiques comportaient des régions de décharge de H* a partir de H,O*, de depét de 
I st d charge de H* a partir de H,O. Les courants transitoires anodiques comportaient un 
naximum caractéristique, supprime par des pulsations anodiques successives. 
irs de capacitance, calculées a partir des gradients initiaux des courbes transitoires 
potentiel-temps, sont environ cing fois plus élevées que celles que l'on s’attendair a obtenir. Les 
temps de transition sont compatibles avec l’équation de Sand en ce qui concerne le depot de Fe* 
Les droites de Tafel anodiques en état stationnaire ont des pentes d’environ } R7/F; les pentes 
deviennent R7/2F dans les solutions impures. La pente cathodique (apres correction pout la densité 
due a décharge de H) est apparemment R7/F dans les régions de densité de 


c 


yurant (tot audessus de celles correspondant a la densité de courant limite pour /H. Quand on 
tient compte du changement de pH 4 la surface de la cathode di a la décharge de H, la pente de Tafel 
cathodique devient 2R7// 

log i 
0.8;| er 


@ log doy 


0,06 an corrosion 0,48; a pH . 5 M, le vitesse de Fe? 
pH 
“ ¢ Fe depend de l’anion present dans lordre ¢ lO, SO, Cl Ac NO, Le depot de H a 
partir de H,O est plus lent qu’a partir de H,O* d’une quantite équivalente a une chaleur d’activation 
irge du proton qui serait de g kcal mole ' plus élevées pour H,O que pour H,;O 


1 montre que la dependence linéaire de la vitesse réactionelle a potentiel et Cy,2+ constants par 


rt au pH ne peut pas étre due a H dissous dans Fe. Des expressions cinétiques générales sont 


déduites pour une réaction d’électrode globale M? 2e VU, dont le mécanisme implique les 


ions OH: elles relient les pentes de Tafel des réactions partielles anodique et cathodique au potentiel 
réversible, au potentiel de corrosion et a la vitesse de corrosion. Leur application aux données de la 
littérature suggére que, pour Fe 2¢ Fe, %q > ou 2 et a- 2 OU 3, respectivement. On 
propose sept chemins et mécanismes réactionnels pour cette réaction et on évalue leurs conséquences 
cinetiques. On attire Pattention tout particuli¢rement sur des contradictions dans une suggestion 
précédente. Si la pente de Tafel anodique est R7/2F, une pente de Tafel cathodique R7/2F et un 
ordre de réaction 2 par rapport a Fe** et | par rapport a OH~ devraient en résulter, si une réaction 
de transfert comportant plusieurs électrons n’est pas acceptable. Un mécanisme compatible avec les 
résultats obtenus ici est le suivant: Fe OH FeOH e, ; FeOH — FeOH e, ; FeOQH 
Fe OH Ce chemin est proche au point de vue des demandes énergétiques, d’un autre pour 
lequel ¢ RT/2F. Les effets dus aux anions, sauf pour NO,~, peuvant étre compatibles avec un 
modéle pour lequel l’adsorption spécifique de anion modifie aire disponible pour l’échange ion- 
métal 

La différence de chaleur d’activation pour le depot d*hydrogene sur Fe a partir de H;O H,O 


est compatible avec une déchange régulatrice du proton 


Zusammenfassung—Die Abscheidungs- und Auflésungsgeschwindigkeit des Eisens wurde mittels 
galvanostatischer Messmethoden in Funktion des Elektroden-Potentials und der folgenden System- 
Variabeln untersucht: Fe**-Konzentration, pH, Gegenwart der Anionen SO,?-, Cl-, ClO,-, Ac 
und NO, Gleichzeitig wurde die Geschwindigkeit der Wasserstoff-Entwicklung aus H,O* und 
H,O in Funktion von Potential und pH bestimmt. 

Man wertete die derart erhaltenen stationaéren Tafel-Geraden aus und leitete aus allgemeinen 
kinetischen Betrachtungen unter Beriicksichtigung der Literaturdaten mégliche Reaktionsmechanis- 
men fiir den Gesamtvorgang Fe* 2€o Fe her. Als wahrscheinlicher, und mit den gemessenen 
Werten iibereinstimmender Reaktionsverlauf ist Fe OH FeOH €o ; FeOQH FeOH* 
€y ; FeOQH Fe OH~ anzusehen 

Anionen-Effekte, ausgenommen NO,~, konnen dadurch erklart, werden, dass durch spezifische 
Adsorptionsvorgange die freie Elektrodenflache fiir den Austausch Metall = Ion verandert wird. 





The electrode kinetics of the deposition and dissolution of iron 


A. INTRODUCTION 
THE kinetics of deposition and dissolution of metals has usually been studied under 
steady state conditions, often giving rise to complex results which do not aid insight 
into the molecular mechanism. Recent studies! show that the use of short time transi- 
ents under galvanostatic conditions has certain advantages. (a) It allows direct evalua- 
tion of ohmic contributions to overpotential. (b) Diffusional effects in solution may 
be reduced; and the transient for hydrogen discharge from water separated from that 
for metal deposition. (c) The small number of monolayers deposited or dissolved 
minimizes change of surface at a given current density. 

Rojtar, Juza and Polujan* examined the decay of the potential of an Fe electrode 
in 1939, but in contact with Picein. Okamoto, Nagayama and Sato® examined the 
cathodic and anodic behaviour of Fe in H,SO, by applying pulses at successively 
increasing current densities on the same electrode in the absence of added Fe?*. Similar 


experiments were done by Kusnezov and Iofa*. Heusler® examined the dissolution 
kinetics in acid Na,SO, and NaClO, solutions, but the mechanism proposed involved 
a “catalysis,” the mechanism of which was left open. Hoar and Hurlen® examined the 


steady-state polarization and current efficiency in NaHSQ, solution containing FeSQ,, 
and obtained Tafel slopes of R7T/2F for cathode and anode lines. Kabanov and 
Leikis’, and Kabanov, Burstein and Frumkin’ examined dissolution of iron in alkaline 
solution. 

Other than that of Hoar and Hurlen®, previous studies have concerned principally 
dissolution. Evaluation of path and rate-determining step in the corrosion of iron 
demands a knowledge also of the cathodic behaviour in order to distinguish between 
alternative hypotheses for the mechanism of the anodic reaction. Because adsorbed 
anions may take part in the rate-determining step, it is desirable with respect to inter- 
pretation that each solution contains a minimum number of anionic species, i.e., that 
buffer solutions are avoided. 

Here, galvanostatic transient studies are reported on Fe deposition and dissolution 
from simple salt solutions as a function of pH, Fe** concentration and nature of the 
anion, using highly purified solutions and electrodes. 


B. EXPERIMENTAL 


Cell. The cells are shown in Fig. 1. That of Fig. la resembles cells described 
elsewhere’. New features are: (a) Furnace A (Fig. la) allows treatment of electrodes 
in hydrogen up to 950°C*. Introduction of the electrode without contacting air can 
be made through B. (b) A pre-electrolysis electrode passes through C, the pre-electro- 
lysis current being broken by withdrawal of wire from solution. (c) A glass electrode 
for pH measurement passes through D. 

The cell of Fig. 1b was used for distinction between current density for hydrogen 
evolution, i,;, and that for Fe deposition, ipe. Two Fe electrodes could be introduced 
successively without contacting air. Measurement of i, was made by observation 
of the displacement of solution in capillary C (Fig. 1b), the solution being 
saturated with H,. Compartment B is separated from A by a closed stopcock. The 
capillary has a diameter of 03mm. (Smaller diameters cause an impracticable 
capillary rise). Measurements of less than 10~* ml (50 monolayers) of H, are possible. 


* “Oxygen-free” hydrogen was purified in a manner described elsewhere.® 
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Calibration was with hydrogen evolved from a Pt electrode in | M Na,SO, solution 
(100 per cent current efficiency). The cell was thermostated (+0-05°C) with a water 
jacket, W. A cause of inaccuracy was leaks through ungreased glass taps (X, Y and Z, 


Fig. 1b). These were replaced by those of Teflon. 








Fic. 1(a). Cell for galvanostatic investigation of Fe electrodes. A—Nichrome wire furnace: 
B—Tap dividing the furnace from the electrode compartment. C—Slip joint for pre-electrolysis 


electrode; D—Slip joint for the glass electrode; E—Reference electrode. 


Reference electrode. A saturated calomel electrode (E, Fig. la and 1b) was used. 
Circuit. The circuit (Fig. 2) contains a vacuum-tube millivoltmeter (high imped- 
ance), attached in parallel to the oscilloscope for recording the corrosion potential. 


This potential fixed the reference point on the oscilloscope screen during measurement 


of transients. A recorder (response time 0:1 sec) was attached across Ry, (Fig. 2) for 
measurement of current. An additional recorder was attached to the output amplifier 
of the millivoltmeter to record the change in corrosion potential with time after a pulse. 

Solution preparation. Solutes were recrystallized 2-3 times from conductance 
water under hydrogen atmosphere. Concentrated solutions were made by distilling 
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in conductance water in the same way. They were analysed (see below) and the final 
solution made by mixing portions of the Fe-containing solution with that containing 
neutral electrolyte, and diluting with conductance water; they were impelled between 


parts of the cell by H, pressure. 





Fic. 1(b). Cell for partial H,;O* discharge current (i47) measurements. A—Anodic compartment, 

B—Cathodic compartment, C—Capillary (diameter 0-3 mm). W—Water jacket, Fe—Iron Test 

Reference electrode, X, Y, Z, Teflon taps, G, Taps for connection with Nichrome 
furnaces, same as B on Fig. la. 


electrodes, E 


A. R. grade FeSO, and FeCl, were used respectively with A. R. Na,SO, and KCl. 
During recrystallization of these salts, A. R. Fe powder was introduced, together 
with small quantities of H,SO, and HCI respectively (to reduce traces of Fe**). 

Ferrous acetate was produced under hydrogen atmosphere by adding 100 ml conc. 
acetic acid and 50 ml of conductance water to excess Fe powder. The mixture was 
heated on a water bath and left at room temperature until reaction was complete 
(circa two days). All liquid was consumed, and green crystals produced. These were 


recrystallized twice from conductance water. Recrystallized sodium acetate was 
the inert electrolyte. Concentrated ferrous nitrate was produced by mixing con- 
centrated solutions of recrystallized Ba(NO3). (HNO, added) and FeSQ, in stoichio- 
metric quantities. Potassium nitrate was the inert electrolyte. FeClO, was formed by 
dissolving Fe powder in 1:1 HClO, (H, atmosphere). Sodium perchlorate was the 


inert electrolyte. 
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The solutions were pre-electrolysed for twenty hours at a current density of 5 mA 
cm*. Pre-electrolyses were carried out at a potential below that corresponding to 
appreciable evolution of H, to avoid significant change of pH in the solution. The 
solution was protected by bubbling highly purified hydrogen. 


‘ ’ ’ + ' 
1© 2e© Se Sp 7jO 7! 


F 
$44 pS, 


Fic. 2. Galvanostatic circuit diagram. Rs—Current controlling series resistance of 10—10000 

KQ. R,,—Current measuring standard resistance of 1-100 02. $,—Limited time pulse switch. 

S,—Fast switch for activating the relay. S,—Polarity reversing switches. C.R.O.—Cathode ray 

oscilloscope. V—High impedance vacuum tube voltmeter. Pen Rec—Recording potentio- 
meter. REL—Western Electric Relay 275B. 


Electrodes. These were Fe wires, having: C 0-025° Mn 0-028°% P 
0-001°%; Se = 0:003°% and S = 0:024%. Spectroscopic analysis revealed: Cu, Mn 
(0-01-0-1%); Si, Mg, P (0-001—0-1%). 

The Fe wire (d 0-36 mm, | 0-5-3 cm) was sealed to the tungsten wire and 
both coated with thin (As-free) Pyrex glass. The electrodes were mounted on slip 
joints, introduced into the furnace, and heated fifteen minutes. (Very dry Hg, passed 
through the traps containing charcoal at liquid air temperatures, had to be used to avoid 
formation of oxide). Variation of the temperature of preparation between 600 and 
900°C did not effect electrode behaviour. 

{nalysis of solutions. Fe**, Cl- and pH were determined by conventional means. 
Other anion concentrations were determined by converting salts into the respective 
hydroxides through an anion-exchange column (Amberlite, IRA 400) and titrating 
with HCl. 

Procedure. Each electrode was immersed in solution and a stable corrosion poten- 
tial measured. The electrode was submitted to a series of anodic pulses at various 
current densities and time. Thereafter, the electrode was subjected to a series of 
cathodic pulses, each cathodic pulse being preceded by an anodic pulse of the same 
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length and c.d. as the preceding cathodic pulse. After each pulse, care was taken to 
assure that the electrode potential returned to the steady state corrosion potential 
before a further pulse was applied. The V/t transients on the oscilloscope screen were 
recorded photographically and enlarged fifty times. 

For observations of transition times and the potentials for hydrogen evolution, 
cathodic sweeps up to 10 sec in duration were applied. 


C. RESULTS 

Measurements were carried out in solutions containing c,p,2 0-008-0-9 mole/I, 
at pH 3-1-3°6. At cy, 0-05 M and 0-5 M, the pH range of measurements was 
1-2-4-9. These measurements were carried out in FeSQ, in the presence of Na,SO, at a 
concentration sufficient to keep ionic strength at 0-5 (exceeded for solutions containing 
0-5 moles 1~'). For cp, 0-05 and pH in the range 3-6, measurements were carried 
out in the presence of the corresponding alkali chloride, acetate, nitrate, and per- 
chlorate. 

The current-density range was 5.10-°-10-' A/cm*. The time of sweep was deter- 
mined by that necessary to reach the steady state. The range was 100 msec-10 sec. 


(i) Ohmic overpotential 


Separate transient measurements were used to evaluate ohmic overpotential. 
The commencement of the transient at high c.d. was diffuse. Lower c.d.’s on the 
normal time scale gave ohmic overpotentials too small to be accurately observed. 
Increase of sensitivity of the potential scale allowed more accurate measurement. 
Decrease of the time scale to that of 50 wsec produced a transient at a lower angle to 
the horizontal, the commencement of which was sharply distinguishable. An 7onmie/é 
line, deduced from transients in the c.d. range 10-*-10~* A/cm?, allowed evaluation of 
ohmic overpotential for any c.d. This was subtracted from the steady state value and 


the potential thus obtained expressed with reference to the normal hydrogen scale. 


(ii) Transients 

Cathodic and anodic transients are exemplified in Fig. 3a. The second plateau on 
the cathodic transient was observed only at higher current densities. At c.d.’s 10-* 
A/cm*, a peak appeared on the cathodic transient (“superpolarization”). 

A peak was observed, for anodic transients, at medium and high current densities 
and increased with c.d. At high pH, the peak is less sharp and time to reach steady 
state increases with increase of pH. If a series of anodic pulses is applied, e.g., every 
50 msec., the peak is temporarily removed. 

Decay transients are shown in Fig. 3b. The rate of decay in the lower section of the 
cathodic V/t relation was increased by stirring. An anodic transient applied during 
decay of a cathodic transient reduced the time needed to attain the steady state cor- 
rosion potential. 

A typical anodic V/t relation during decay shows more rapid change of the poten- 
tial than that of the corresponding cathodic decay transient. Upon decay, it passes 
through a minimum, which is smaller than the maximum observed on charging. Stir- 
ring decreases this minimum. 
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| CATHODIC TRANSIENT 





ANODIC TRANSIENT 





+h 
\ 


Fic. 3(a). Typical cathodic and anodic galvanostatic transients. ‘extra extrapolated value 
of overpotential for t = 0; Hohmi pseudo-ohmic overpotential; 7q; activation oOver- 


potential; + transition time; 7,,—time necessary to establish steady state. 


CATHODIC DECAY 


ANODIC DECAY 


(b). Typical cathodic and anodic decay transients. 
In Ac-- and NO,--containing solution, the potential/time relation on decay 
exhibits a plateau (at circa 0-0 V), length of which is proportional to the duration of 


the previous anodic pulse. 


(iii) Capacitance 
Double layer capacitancevalues were calculated from ¢p;, = ipota; (4t/dV) under the 
condition that the faradaic current density i, O-1l ipotay (Table I). Cathodic and 


anodic transients were used. 
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(iv) Transition times 


Calculation with the equation!® +r = (an®F? Dc,?)/4i? indicates that the minimum 
current densities at which transition times were less than 10 sec are (approx., A/cm’); 
10-4 for cy,2 10-3 M; 10-3 for cy,2 10M; 10°? for cy,2 10-' M and 5 
10-* for cy.2 0-5 M. In Table 2, calculated and observed transition times are given 
for Fe** for current densities above those stated and calculated values are given for 
H,O°. 

TABLE 1. CAPACITANCE DATA FOR Fe ELECTRODE IN 0:05 M Fe? 
SOLUTIONS IN THE PRESENCE OF 0:2 EQ. 1~! OF NEUTRAL SALT. 





Capacitance (uF cm~*) 

Electrolyte . : ; 

? from cathodic from anodic 
transients transients 


FeSO, Na.SO, ; 2: 30 
FeCl, KCI 

FeAc, NaAc 

Fe(NOs)> NaNO, 





TABLE 2. TRANSITION TIME FOR Fe** AND H;O* DISCHARGE IN 0-062 M FeSO, + 0-1 M Na,SO, 
SOLUTION AT pH 3-4 





Calculated ty,9+ for 


Current density Experimental 7»,2 Calculated r,»,2 
: : H,0* discharge 


(A/cm?) (sec 10-*) (sec 10-*) . 
(sec 10-*) 


0:35 
0-32 
0:30 
0:26 
0-24 
0-20 
0-15 
0-08 
0-06 





In solutions containing NO,” and Ac’, transition times were observed in anodic 
transients, whereafter passivation occurred and O, was evolved (Fig. 3b). The anodic 
transition times were equal to those for the corresponding cathodic sweeps. 


(v) Steady State 


(a) Anodic. In Tables 3 and 4 are given b values of the anodic Tafel line and i, 
values calculated from the point at which the extrapolated log i,, line intersects the 


potential axis at the thermodyna mically calculated value of the reversible Fe electrode* 


for the Fe** concentration concerned. 


* The activity coefficients for the corresponding solution of Ni*?* were used in the absence of data 
for Fe**. 
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Anodic Tafel plot for solution of 0-5 M FeSO, + 0-5 M Na,SO, which was prepared 
without pre-electrolysis, pH = 2:6, b 30 mV, 5; = 60 mV. 
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Fic. 5. Schematic representation of polarization lines in solution containing Fe**, at pH * 3. 
Heavy lines—cathodic and anodic V/log i relation obtained from the steady state values of 
the potentials. 1—Anodic Tafel line. 2—H,O* discharge limiting current density. 3—Cath- 
odic Fe®* deposition Tafel line obtained as V/log (i7otal iq). 4—Cathodic Fe** deposition 
Tafel line corrected to the pH of the bulk. AV’-concentration overpotential for H,O* dis- 
charge. Correction AV’,i.e., BC AD. 
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In general, purified SO, and Cl solutions gave anodic Tafel slopes corresponding 
to 2R7T/3F. Anodic Tafel slopes differing from this were observed as follows: 

(i) In solutions not rigorously purified, anodic Tafel slopes had two values, R7T/2F, 
at low c.d.’s, RT/F at high c.d.’s (Fig. 4). (ii) With Ac~ and NO,~ the slope was 
2RT/3F in the lower c.d. ranges and 2R7/F in the higher ranges. (iii) If peak values 
from the anodic transients (see Section C, iv) are plotted, the slope is 0-07 to 0-05 as the 
pH is changed from 1-2 to 49 at cy.s9, = 05 M. 

(b) Cathodic. Here, the hydrogen evolution reaction (h.e.r.) interferes. Fora high 
c.d. V/t line (Fig. 3a), the 7 for the first plateau is that calculable from a Sand-type 
equation for Fe**. At lower c.d.’s, 7 was too high to be observed, so that no such 
verification of lack of interference of i,; with the potential of the first plateau could be 
made for such values. The cathodic galvanostatic transient contains, in principle, 
three plateaus. The first is due to deposition of H from H,O*. At high c.d. this would 
be of much smaller magnitude than that for Fe** (see Table 2). The second plateau is 
due to Fe** discharge and a third plateau, observable only at high current densities, 
represents the discharge of H from H,O (Fig. 3a). 


Fic. 6. Plot of (a) anodic, (c) cathodic (steady state), (iq) partial HzO* discharge, (ie) partial 
Fe deposition, and (ipe,corr) corrected Fe deposition current densities as functions of 
polarization. 





L 





(a). 0-5 M FeSO, + 0:5 M Na,SO, (pH = 2:0) beexper = 65 MV, be,corrected= 123 mV, 
banodic 48 mV, ip = 3 X 10-7 A/cm’, eforr 0°333 V, fcorr 1:2 10-* A/cm?. 











| 





L} 
4 


log i 


(b). 0-5 M FeSO, 0:5 M NaySO, (pH 3.1), be,exper 63 mV, be corrected 113 mV, 
banodi 38 mV, ip 8-5 10-7 A/cm?, e*ort 0-398 V, icorr 1-2 10-* A/cm*. 


























log i 
(c). 0-5 M FeSO, + 0-5 M Na,SO, (pH = 4:0), deexper = 60 MV, de corrected = 120 mV, 
banodic = 42 mV, iy = 4°5 x 10-* A/om?, eforr 0-458 V, icorr = 7 X 10-5 A/cm. 
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l | I 











ail -5 -3 
log i 
(d). 0-5 M FeSO, + 0-5 M Na,SO, (pH 4:7), beexper = 60 MV, banodic = 30 mV. No data 
from hydrogen evolution measurements. 


Cathodic Tafel plots (i,,2+ obtained as described in Section B) are in Figs. 6 and 7. 

Anodic Tafel lines intersect with cathodic ones thus derived approximately at the 
thermodynamically calculated value for the reversible potential for the reaction Fe 

2e5 Fe (and clearly not at the corrosion potential), thus verifying that the 
cathodic line is initially free of effects of the codeposition of H. 

(c) Correction of cathodic Tafel line for pH changes at the electrode surface. During 
the deposition of iron, H,O* discharge is occurring and pH change at the electrode 
surface must occur. It is, therefore, not valid to accept the cathodic Tafel lines, cal- 
culated directly as discussed above, to represent Tafel lines for Fe deposition at the 
bulk pH, for at each current density, the pH at the electrode surface differs from that 
for given bulk pH. These differences are large, because under the current densities for 
appreciable Fe deposition, the limiting diffusion current density for H,O* discharge is 
already exceeded (see Fig. 6a). 

It has been experimentally found (see later, eq. 12) from the dependence of ip, 


lic 


0 In ip an 
0 In doy 
also involves one OH’, so that the pH changes at the electrode surface will affect the 
velocity of the cathodic deposition reaction. Consequently, the cathodic Tafel line 
with the slope of ~60 mV represents the net effect of potential upon current density 
for a constant pH in the double layer, together with the dependence of this pH upon 


on the bulk pH, that ~ 1; andconsequently the cathodic deposition reaction 
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potential. To obtain Tafel slopes which can be used to indicate the mechanism of the 
reaction, a correction must be made to the cathodic slope so that it refers to constant 
bulk pH at all potentials, the conditions to which kinetic equations apply. 

From the experimental results (Tables 3, 4) one can write 


VFe/RT) 
k Fe (don )pe FVre/R1 9 


where (a,4;-) is the activity of OH~ ions in the bulk. 
To allow for the effect of the potential dependence of (aoy-), (activity of 


OH~- ions at the electrode surface) on the reaction rate, it is necessary to deduce 


0 In (apy-) : _ . 
(cf. the dependence Of (Ip)y On pH”). 


f (a) anodic, (c) cathodic (steady state), (i) partial H,O* discharge, (ip) partial 
and (i; )corrected Fe deposition current densities as a function of 
polarization 





(a). 0-14 M FeSO, 0-13 M Na,SO, (pH 3-1), deexper= 65 MV, be corrected 120 mV, 
banod 42 mV, i, 1:3 10-* A/cm?, edorr 0°412 V, icorr = 6°4 10-> A/cm?. 











log | 


(b). 0-036 M FeSO, + 0:13 M NaoSO,. (pH = 3:1), de exper = 65 mV, be , 
Boinx 39 mV, i, = 1°8 x 10-7 A/cm?, e” oor 0-413 V, icore = 4:7 





—0-40F-" corr 





| 


—4 
log i 





(c). 0-011 M FeSO, + 0-15 M Na,SO, (pH = 3:1), beexper = 57 MV, de.corrected = 113 mV, 
banodic = 44 mV, ip = 85 X 10-8, ePor 0-412 V, corr = 7 X 10-* A/cm?. 
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Concentration overpotential for H,O* discharge can be written as 


RT (ay oO ), RT (don )p 
In. —---—— In -—--— 


PuF (Qy,0+)p PyFk (don), 


: (2) 


where Vj, is the actual potential of the Fe electrode at a certain current density, and 
Vy,,.-9 18 the potential which the electrode would have if only the hydrogen evolution 
occurred upon it at this given current density and in the absence of concentration 
oO’ erpotential (7 Q). 

Equation (1) can be rewritten as 


0 In (don ), 
0 Vie 





and using (2) 


O Ini. we \. ie ; ; ; PyF 
—— : —— (Ve V5.n.~0) => » 
O Vive 0 Vere ' RT 


where /), ye is the symmetry factor for the deposition reaction, at a certain definite pH 


value (i.e., the bulk pH). /, ~. can be found from (1) and (4), 


on ir V \p » 9 Vitne~o 
F J am Fe H ,»,.=0// H rH C Vive . 


7), can be expressed also by the equation 


RT i; iy 
yj —— In ——— 
Py iy 


Differentiating (6) we get 





therefore 


ly pyk Vin. 0 
i, RT OQVrye 
Substituting (6b) into (6a) 
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Introducing (6c) into (5) 


(7) 


For the condition when iy — i;, 1.e., when the iron deposition actually occurs 
with high current efficiency, the last term in eq. (7) tends to zero and 


) 


Pe,Fe ——~ PH 
From the present measurements on the h.e.r. on F 
Pe,Fe 0-49. 


This shows that the cathodic Tafel line would have slope of 2R7/F, if the pH in the 
vicinity of the electrode were constant with change of current density and this is, then, 
the value which must be compared with expectations of the various mechanisms. 

A graphical correction is obviously possible. Schematic representation of the 
anodic and cathodic Tafel lines, with the correction of the experimental cathodic Tafel 
line to the bulk pH, is given in Fig. 5. Because /, pe = f,.4, the correction for each 
point on the experimental V/log i,, line is equal to the corresponding numerical value 
of hydrogen concentration overpotential 1, Vive Viz.,.-o Which causes this pH 
change. The corresponding experimental and corrected Tafel lines are shown on 
Fig. 6 and 7, and the Tafel parameters are tabulated in Tables 3 and 4. 

The point of intersection of the cathodic and anodic Tafel lines, which, if the 
measurements and method of correction is correct, must equal @pey pe, IS plotted in 
Fig. 8 as a function log ay,2+. From it, 0 epey. alogapeso 0-03, and the extrapolated 
(€o)rey iS —0°43 V, in substantial support of the method of evaluation (thermodynamic 
(€o) res 0-44V). 


(vi) Anodic Tafel lines from peaks of transients 


Thed values for the Tafel lines at various pH’s for the peaksof the anodic transients 
varied from 0-050 in pH 4-9 to 0-070 in pH 1-2 (see Table 3). 


(vii) Effect of Fe®* concentration on exchange c.d. at constant pH 


A plot of log (ip)anoaic aS a function of log dy,e2+(aype2+ = 0-0009-0-02 M) is given in 
Fig. 9 for pH = 3-1. This line shows that 


dln (dan 
0 In Aye? 


<= 06. 


A plot of log (ip), against log ay,2. is shown in the same Fig. 9. It gives: 


d In (ig), 
a] In Apert 


<= 08 
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(vil) Effect of pH on log ig at constant ay,» 
Fe** concentrations used were 0-05 and 0:5 M. The plots of log (i),,,, as a function 
of the pH in the bulk of the solution is in Fig. 10. It gives, in the linear section: 
é In (in), 
- (12) 


0 In aon 





8. Plot of potentials of intersection of anodic and corrected cathodic Tafel line as a 
2 —— 0-03. 


function of log ape"*, - 
. 0 log ape2 


(ix) Effect of pH and ay,2+ on corrosion potential 


It gives 


A plot of corrosion potential as a function of PH is shown in Fig. 11. 


(13) 


[his value is in excellent agreement with values reported by Bonhoeffer and Jena,’ 


D’Ans and Breckheimer," and Stern.!* 
A plot of ecorr as a function of log ay,2. at constant pH is shown on Fig. 12. The 


variation With dye2. is less than 3 mV per decade of dyo2+. 
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— Ig anodic 


@- i, cathodic 


A- ig intersection 


| } ‘df 


0-001 0-01 
activity 





current density of intersection of 


Fic. 9. Plot of log ip as a function of log aye2?+. ip,anoaix 
the same, but for the corrected 


anodic Tafel line with calculated reversible potential. io, cathodic 

cathodic Tafel line. i, intersection—current density at the intersection of anodic and corrected 

cathodic Tafel line. 

Composition of the solution: FeSO, and Na,SO, in concentrations to give obtained ay,2+ 

and constant ionic strength (0°5), except for the most concentrated solution, which had 
0 In ig 


0-5 M FeSO, + 0-5 M Na,SO,. pH = 3:1. ———— = 08. 
é In aye” 


(x) Effect of pH on corrosion current 


A plot of corrosion current obtained from the intersection of anodic Tafel line 


with the measured corrosion potential is shown in Fig. 13. 
It gives 
CO logi 
& ‘corr c 
——_—$__—. —(-5 (14) 
0 pH 


(xi) Effect of anions 


This is shown in Table 5. 








; ‘ : 3 G@inic« 
Fic. 10. Plot of log ip, anodic a8 a function of pH in the bulk of the solution. ———— & 
7 0 In Qou 
O—In 0-5 M FeSO, + 0-5 M Na,.SO, solutions. @.—In 0-05 M FeSO, 0-15 M Na,SO, 
solutions. Dotted lines—calculated lines with Lindstrand’s'’ value for the hydrolysis constant. 





y) 
c 


Fic. 11. Plot of the corrosion potential e?,.rosion aS a function of pH in the bulk of the solution. 
rrosion 


Cleo 4 
0:5 M FeSO, + 0:5 M Na,SO,,—" = 0-06. 
0 pH 
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0:00! 0-01 O-l Fe?* activity 











Fic. 12. Plot of the corrosion potential e?orrosion a8 a function of log age2+. 
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Fic. 13 Plot of the corrosion current densities, obtained for the intersection of anodic Tafel 


@ log ivorr 


line with e* corrosion @S a function of pH. 0-5 M FeSO, + 0-5 M Na,SQ,. 
2 In pHon 
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(xii) Kinetics of the deposition of H from H,0* and H,O 
lypical Tafel lines for H,O* discharge (from extrapolated values mextrp, Of cathodic 
transients (Fig. 3a)), and H,O discharge (steady state after the transition time was 


exceeded for Fe?* deposition) are shown in Fig. 14. In Fig. 15, 1,410 and ip no 
are plotted as a function of pH in the solution of 0-5 M of Na,SO, without addition of 


TABLE 5. EXCHANGE CURRENT DENSITY AS A FUNCTION 
OF ANIONS FOR pH 3 (CKe2 0-05 M) 


Solution 10° 
A /cm*) 


Fe(C1O,). NaClo, 

FeSO, + Na.SO, 

FeCl, KCI 

FeAc, NaAc 

Fe(NO,), KNO, 0-02 


Fe salt, and in the presence of 0-5 M of FeSO,. No effect on ip 40+ was observed. 
rhe dependence of ip 4. 9* On pH Is 


0 10g in 1.0 ; 
5 ‘0,H; 0-5 (15) 


which is in agreement with the calculated value for H,O* discharge as rate-determining 


step. 
D DISCUSSION 
(1) General Kinetic Relations for the Deposition and 
Dissolution of Iron, Involving OQH 


Che following relations are independent of path and rate determining step, except 
for the assumption that OH~ takes part in the mechanism,* and that in steady 
state corrosion, the limiting current for H,O~ is not exceeded. 

k oO tn FeV F RT (16) 


Kk. pe anon ante e-e,FeV FIR, (17) 
x VF/RT ? 
k H7H.O e ae ° (18) 


, and from (16) and (17): 


(19) 


(20) 


* It might be thought that the pH dependence of the reaction could be caused by hydrogen adsorbed 
on, or coming out of, the metal. This hypothesis is, however, inconsistent with the intersection of 
cathodic and anodic Tafel lines at the reversible potential for Fe* 2eo Fe, and with the result 
log (ip)an X ay, Were the anodic transients concerned with H emanating from the interior of the 
electrode, it can be shown that the surface concentration of H with this origin would have to be 
related to that in the bulk of the metal by an equation of the type 4, , Ke’*’*?, and thus imply an 
electron exchange between the two types of H. A pH effect due to blocking of sites on the electrode 
surface requires the law @y l Kaoy-, to agree with the observed pH dependence, and this relation 


is Clearly unlikely 

















—6 


log iy 
Fic. 14. Plot of the polarization data for hydrogen evolution reaction on Fe electrode in 1 M 
Na,SO, at pH 3-6. O—Cathodic steady state line showing limiting diffusion current for 
H,O* discharge and at higher c.d.’s Tafel line for H,O discharge. Tafel line for H,O 


discharge without concentration overpotential obtained from the extrapolated value to ¢ 0 


from cathodic transients (c.f Fig. 3a) 








+ 
i, for H3O0 discharge in the presence of Fe*t 


° 


+ 
@- i, for HsO discharge in the absence of Fe 


++ 


A- ig for HeO discharge 





J | 
-6 -5 —4 log i 








Pe - , . , . In 1o,H30 
15. Plot of fo,4,0+ and io,4,0 as a function of pH. =——— 
. é In aou 
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For steady state corrosion at a potential V,,,, > 50 mV from Vp »,, 


Ohne | Non- 4 


7 
0 In aon {=O La, Fe 
Similarly, the steady state corrosion rate is: 


[ ° RT 
kK, veKpeaoct exp («,F RT | (oz ¥- In doy ). 


Xa Fe 


- 
0 IN igorr 
— Non (Nop- + 1) ; 
0 In dow 0 %a,Fe + %eH 


For net anodic currents such that V,, is at least 50 mV from V,o,, eqn. (16) gives 


%, re F/ RT, (26) 


Ipe2 


and for net cathodic currents such that V,, is at least 50 mV from Vp, eqn. (17) gives 


tant re) 


0 Vive “on st pe? 


Further, for i = 0, i, pe = ihre = ip, (16) and (17) give with (19) 


*,. veF| RT. (27) 


0 In i, 
| 0 IN Ayer | it (28) 


— lo = bo Fe2+ (29) 
0 In Ape2 . 


0 Ini. we (30) 
,--- ee Mype2+- e 
0 In Ape2+/ Agy-V * 


Experimental knowledge of the coefficients of eqn. (20), (23), (25) and any one of 
(26), (27), (28), (29) or (30) gives all parameters needed for complete determination of 
mechanisms. It is noteworthy that the experimental difficulties of studying the 
cathodic reaction may be avoided by choosing (26) (together with (20), (23), (25)). 

In the absence of detailed data on the Tafel slopes, some mechanism-indicating 
results can be obtained by application of equations (23) and (25), utilizing the thermo- 
dynamic equation (20), and considering that the only physically reasonable values 
which can be given to noy- and p,2+ are 1 or 2. Some conclusions drawn on such a 
basis are shown in Table 6. 

Inspection of Table 6 immediately indicates a number of “impossible” cases, e.g., 
those in which a transfer coefficient is 0 or negative or 24, and this eliminates a number 
of combinations of parameters, if it is assumed that multielectron transfer stages do not 
occur in the rate-determining step. Further selection of likely parameters can 
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TABLE 6. TRANSFER COEFFICIENTS CONSISTENT WITH SOME REPORTED DEPENDENCIES OF CORROSION 
POTENTIAL AND CORROSION RATE ON pH. 





aVosrt bn tes 
0 In aox ; 


@ In icorr 

é In 4ou 
Observed Transfer Coefficients Consistent 
Result (Calculated from equations 20, 23 & 24) 


Le.Fe Set No. 


Now eH Xa,Fe "pe? 
(Assumed) (Assumed) 








Note; Reported: A—by Bonhoeffer and Jena’®, D’Ans and Breckheimer"™ and Stern!?; B—our results; 
D—by Heusler®; E—by Heusler® and Stern??. 


be made on the basis that «, ;, is usually about one half, sometimes one and possibly 
two thirds (though this value has not been reported for Fe). 

With these “selection rules,” Table 6, therefore, indicates the following expected 
combinations of parameters (Table 7): 
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Because of the expected /. ,, condition, the most likely parameters for the assump- 
tion stated are 


with 


with — 


TABLE PARAMETERS EXPECTED IN IRON DISSOLUTION AND DEPOSITION 


BASED ON DH DEPENDENCE OF CORROSION RATE AND POTENTIAL 


ny len Le. Fe Le, Fe Implication 


A,B 
\,B 
AE 
AI 


(2) Some Paths and Rate-determining Steps in the 
Deposition and Dissolution of Active Iron 


ected fact that the velocity of deposition and dissolution of Fe in acid 


1eXp 
i 


solutions is a function of pH, as it has for long been known to be in alkaline solutions,® 


eliminates consideration of simple mechanisms earlier proposed, such as 


> 


Fe* 2€p <= Fe 


[wo other general facts must be taken into account. (1) In the cathodic reaction, the 
co-deposition of H* causes pH changes in the vicinity of the interface, and because of 
the pH dependence of the mechanism, this fact complicates a comparison between 
experimental findings and predictions of various mechanisms; (ii) the little discussed 
existence, due to hydrolysis, of the FeOH* ion, present at significant concentrations 


even at low pH values, eliminates the physical difficulty of having to assume direct OH 
ible experimental results”® indicate a variety of sharply different kinetic 

egesting that the energy differences between various possible paths are 
id that one can go from one path to another with only a small 


It is, therefore, necessary to examine several mechanisms. 


OH FeOH 


..D.S 
I 


> FeOH 
OH 


a I eOH 
Fe + H,O. 
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(a) Tafel slopes 





kh Fe re2 don e BVI RT 


OV | RT 


dlni. B F 


(b) Velocity of dissolution as a function of pH and ay,2+. From (34), 


(cea) (ee 


Olnaon-/ yy, . 0 In doy 
My 2 


V » from (36), 


é In i, 


—_—— " 
0 Ln Ayre2 V,aou | | 


(c) Corrosion potential as a function of pH. If Voory is at least 50 mV from Vp xe, 
and Vp », from (34) and (18), 


; (1 1 ,—4V¥corrF/R1 
k, ve'Qou- H,O*4oH-e © 8° ? (40) 


| nn _2 RT 


—. (41) 
0 In don . f 


} , 


(d) Velocity of corrosion as a function of pH. It is assumed that during change of 
pH the change of the ratio of anodic to cathodic area is negligible. The assumption is 
justified by the agreement with results of the present experiments, obtained by its 
application. 

RT 
- N doy 


(42) 


) 


| ) 


loorr kK reIou-€ 


0 In igorr 
0 In doy 


(ii) Mechanism B 

The kinetics of most reactions at electrodes are regarded as consecutive sequences 
in which all particles entering the system undergo permanent change. It was suggested 
by Heusler® that in the case of the deposition and dissolution of Fe a “catalyst” takes 
part in the reaction, i.e., the rate is affected by species which undergo no net change 
during one act of the overall reaction. This concept was formulated by this author in a 
somewhat intuitive way. It can be examined in terms of electrode kinetics as follows. 
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Suppose that the path is that of mechanism A and that the catalyst (C) forms an 
activated complex with Fe and OH, the rate of decomposition of which is the rate- 
determining step of the overall reaction of dissolution. 

A+C AC>B+C (44) 

Hence, 

Up = kKa 4a. (45) 

Suppose the net path is that of mechanism A, (45) becomes 

la.Fe ka veKydon-ace™ iaieaaal (46) 

Suppose C be identified with FeOH, and that this radical is in an independent 
equilibrium with OH~ at the interface, according to reaction: 

Fe + OH- = FeOH + eg, (47) 
this reaction not taking part in the overall reaction. 


Then 
,VF/RT 
ao dreou K3don-€ =? (48) 


inve = KaveKyKeapy-6 OPP RP, (49) 


To obtain the cathodic current, one has, by reasoning analogous to that which 
leads to (46) (cf. (32)), 
rt o—2BVF/RT 5 
L, Fe k I eAreoH K, a; € I . (50) 


As the potential becomes more negative, a, formed by mechanism (47) diminishes 
and were the same catalyst present for backward and forward reactions, the cathodic 
current density would be invariant with potential. Let it be assumed (Heusler®) that 


the catalyst now forms according to 
Fe? OH e€, —> FeOH. (51) 
If this independent reaction is in equilibrium, 
i, we = k-.geK,'Greon*4on-Gree te” OF **. (52) 
Hence, using (33), 
i, ve = Ke. veK,' Ke GoenGan-e OT. (53) 
(a) Tafel slopes. From (49) and (53), 


OV 
é Ini, 





(54) 


(55) 
(b) Velocity of deposition and dissolution as a function of pH and ay,.2+. From (49), 


(56) 





0 In i, re d In iy 


0 In aon V ay? 0 In aoun- 
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From (49) and (53), 





0 Ini, re | 


7] In ape2tagn- a! 





0 In i, re 


\ ra] In Ape2tagn WV 





0 In i, 


re] In Aype2 40H 


(c) Corrosion potential as a function of pH. For the conditions when i, ye. 
the equation similar to (40) gives 


0 J cone 


0 In don- 


(d) Velocity of corrosion as a function of pH. 


° Ty 2 9 as ) , 
leorr k, veQon & & | - | } corr,0 ee ~~ pees ea F In ao H > 


0 In leorr 





é In aon- 


(e) “Catalytic” nature of mechanism B. From (47) and (51), 
Qo ¢ aon Aye2+e Cr “Vo,si)# RT (63) 


Aca aon eV Vo.anF RT (64) 


If a¢,, (activity of the catalyst during the cathodic transient) is not to effect the 
position of the reversible potential, for V = Vay yes 


Qc.e = I0.0 (65) 
With this condition (63) and (64) give 
Vorev,.Fe = 4(V 0,47 4 (66) 
But, considering (47) and (51) in the form 
FeOH + e,- = Fe + OH, (67) 


Fe*+ + OH- + e5 = FeOH, (68) 
one has 


AG; + AGeg = AGo 67 + AGo gg + RT In ayers = AGy pe +RT In ayers (69) 
oe AG 67 T AG 68 = AGp, Fe (70) 


and this is equivalent to (66), i.e., (@¢,.)rev = (@c,a)rey- The catalytic nature of the 
mechanism is thereby established. 





1. O'M. Bockxris, D. Drazic and A. R. Despic 


Uechanism ¢ 
OH, OHaas + &o (71) 
OH 2Fe Fe,OH (72) 


ids 
Fe,OH ———> Fe?+ + FeOH (73) 
FeOH = Fe? OH;,, + & - (74) 


H,O = OH H+ + @, (71a) 


ads 


OH,as + 2Fe = Fe,OH (72a) 


Fe,OH —~——-> Fe?+ + FeOH + 2e, (73a) 


FeOH + H Fe* H,O + e. (74a) 


[hese reaction steps may be treated in a manner analogous to that of the foregoing 


{and Band the results of such a treatment are shown in Table 8. 


biX 


(iv) Mechanism D 
Fe H,O FeOH H 


FeOH FeOQH rT eo 


FeOH* + Fe ———> Fe,OH 


Fe,(OH) Fe? FeOH Co 
FeOH H Fe? H,O ey: 
The associated magnitudes of mechanism D are shown in Table 8. 
(v) Mechanism f 
..D.S 
OH - . Fe(OH) 
Fe(OH) Fe? OH-. 
(vi) Mechanism I 


t.D.8. 
20H- ——~> Fe(OH), 


Fe(OH), = Fe? 20H-. 
(vii) Mechanism G (Kabanov, Burstein and Frumkin)? 
Fe + OH FeOH + e, 
FeOH -+ OH- ——~-> FeO + HO + e,- 
FeO -+- OH- = HFeO, 
HFeO, H,O = Fe(OH), + OH- 
Fe(OH), = Fe? 20H-. 





£00:0 090-0 
2°4p ul 0 
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(3) Discussion of Mechanisms 


(i) Catalytic theory (Mechanism B, Table 8) 


rhis theory involves the following difficulties. * 

(i) A physical picture of the catalytic action of FeOQH is absent. Indeed, in the 
cathodic reaction, FeOQH increases with increasingly negative potential and this might 
have been thought to block increasingly the amount of surface area free for the dis- 
charge of Fe(OH)*. Similarly, it is a part of the theory that although FeOH is in 
equilibrium with the cathode steady state, it is “irreversible” and its concentration 
independent of potential, during the transients. 

(ii) The theory involves the following internal inconsistencies. 


(a) It indicates that 


6 RT 


é In don 5 |} 


whereas the values experimentally reported® are significantly less than this (Heusler’s 
method of obtaining the order of reaction with respect to noy- involves the assumption 
that: 
0 In doy 
(b) It indicates that 
0 IN corr 2 


0 In aon » 
whereas Heusler reported no variation of ig9,, with pH. 


é Ini 


(c) The observation that - 3 —~ = 0 implies that, from (25), 
n don 


Nor 
whence, because Heusler reported «, pe = 2 and nox 2, 4 1. This value has 
not been reported for hydrogen evolution on pure iron. 
(ii) Mechanisms giving b, 


From (20), 
Xa Fe 


If yee 1, %~e = 0, which is impossible. Hence, «, p¢ = 2, implies nyp2+ = 2, 


and thereby implies «, , 


e 


2-5 


Fe Non 


* The difficulties of this work are not lessened by the absence from the publication of presentation 
of data except for Tafel lines at two pH values. 
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If % pe 1S 2, Noy- is probably | (to avoid this, «,;, would have to be the 
unreported value of 1). 

Hence, «, pe = 2, makes it likely that the mechanism involved has noy l, 


c 


Nye2 2 and «, we = 2. Among the theories discussed above, mechanism C and D 
are consistent with these requirements. Of these two, D is preferable because it 
involves only one-electron transfer per individual step, the existence of two-electron 
transfers per individual step in a consecutive series being a process not usually postu- 
lated, e.g., in non-electrochemical systems. 


(iii) Mechanism consistent with the present work 
The present results are clearly consistent with mechanism A (see Table 8). The 
only other scheme involving OH~ ions to which they approach is scheme F, which is of 
importance primarily in high pH ranges. The present results are inconsistent with 
OV 


0 In don-in 





mechanism F in respect to , of variation of the corrosion potential, 
Fe" 
and corrosion rate with pH. 

A further test can be applied to the proposed mechanism. 


Consider the equilibrium constant of Fe* OH Fe(OH) 


Kicon (Cpre2+) Total 


CreoH : 
l | Ki con 





. ) (Cyre2+ )rotal 
(Cre++)solution i 33 
K Coy 


Hence, for mechanism A of Table 8, 


9 
) 


kK, Con-(Cre2+ Tota i 
(1 1 KK, CoH a all 





Ig = 


Thus, at low pH, one would expect 





d In iy 


é In COH~(cre®+)rotal 


as experimentally reported (Fig. 10). 
At higher pH’s, 


(93) 





d In ig 
d In COH~(cre++)rotal 

—. | eee - ; oS a 
A tendency to decrease of -_——— with increase of pH is indeed noticed in Fig. 10. 

. N Con- = 
The dotted lines of Fig. 10 show also the result of a numerical calculation using the K, 
value from Lindstrand."8 
(4) Instability of Mechanisms 


The results reported here showed instability in the following respects: (i) About 


: RT ... :, 
10 per cent of the measurements gave 5, as about oF (ii) Change from purified to 


” , . 2R T ; 
unpurified solutions caused 5, to change from 3F to oF ° This abrupt change is 
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different in character from, e.g., that of the gradual effect of trace impurities in solution 
for the h.e.r., the poisoned value not being that characteristic of an alternate 
‘chanism. It suggests that the energy difference between mechanism A and a path 


> 


characterized by - is not great. 
his is consistent with the fact that an extrapolation of the present i, values to a 
ilue of pH |, namely the approximate pH of NaHSQ,, gives a value of about 
10-' A/cm? whereas that as reported by Hoar and Hurlen® for dyez 0-05 M shows 
a Value |, 10-" A/cm*. 
(5) Effect of Anions 


[he effect of anions on i, (Table 5) is in the order ClO, SO,” Cl Ac 
NO,~ and this is the order of the specific adsorbabilities of these ions on Hg, except 
for NO Che electro capillary maximum for Fe is at —0-3 to —0-4V on the H scale, 
i.e., the potential of the Fe surface during the experiments is not far from that of the 
.c.m. No knowledge exists concerning the heat of adsorption of these anions upon 
he absence of such knowledge, it is only possible to state that the order of 
1ions is consistent with an increasing coverage effect in the direction 

due to specific adsorption (activity and pH effects having been 


of Table 5). 


1 Evolution from H,O* and H,O. 


The difference in heat of activation for the discharge of protons from H,O 


(\H and HO, (A H ). has been discussed (Parsons and Bockris"), and it has 


; 


been shown that a rough calculation indicates that that for the discharge from water 
nole more than that for discharge from H,O 


(97) 


(93) 


support trom the Corrosion 


t from the United States Steel 


> Council of the University of 


icta Physicochim. 10, 389 (1939) 
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RESEARCH NOTE 





Note on the electrochemical preparation of germanium dendrites* 


Abstract—Conditions are described for the production of germanium dendrites at a graphite cathode 
by the electrolysis of a Na,B,O;-GeO, melt. 


Résumé—On mis en point les conditions pour la production des dendrites de germanium a une cathode 
de charbon par electrolyse d’une melange Na,B,O,—GeO, fondue. 


Zusammenfassung—Man beschreibt die Bedingungen zur Herstellung von Germanium-Dendriten 
an einer Graphit-Kathode durch Elektrolyse einer Na,B,O;-GeO,-Schmelze. 


BARBIER-ANDRIEUX has reported that germanium dendrites can be obtained at the cathode by the 
electrolysis of a sodium tetraborate-germanium dioxide melt. However, the experimental details 
given do not allow reproduction of the results reported, which fact necessitated reexamination of the 
system. 


The melt was contained in a graphite or ““Vycor’”* crucible, which was placed in a tube furnace 


such that the temperature gradient was 5°C. The anode consisted of a Pt crucible, 3-5 cm dia. 
and 6 cm long, and a centrally-placed graphite cathode,’ 0.65 cm dia., immersed in the melt to a depth 
of about 2:5 cm. The results are summarized in Table I and a photograph of dendrites obtained for 
the conditions of run 11 is shown. The dendrites were freed from solidified melt by contact with 


N hydrochloric acid solution for several days. 
It is possible that whisker germanium dendrites such as those described here may find use in the 


fabrication of special solid state devices, e.g., Cryosars.* 


{cknowledgement—The authors’ thanks are due to the Philco Corporation, Philadelphia, U.S.A., for 
the support of this work. 
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John Harrison Laboratory of Chemistry J. Diaz 
The University of Pennsylvania MINO GREEN 
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Fic. 1. Photograph of some dendrites obtained in run 11. 








Research note 


TABLE I. CONDITIONS FOR THE FORMATION OF GERMANIUM DENDRITES FROM 
SODIUM BORATE—GERMANIUM OXIDE MELTS 





Composition, Cathodic ' 
; Temperature, Time 
molar ratio, (°C) current density, (hr) Observations 


(GeO, /B,O3) (mA/cm?) 





0-19 : . Small Ge spheres at the 
tip of the cathode 


A few Ge spheres 
Many Ge spheres 


No Ge on cathode 
Very small dendrites 
(<0-02 mm length) 


Dendrites, small (<0-1 
mm length) 


Slightly bigger dendrites 
than those of 6 but in 
greater quantity 


Very small pieces of 
dendrites (mechanical 
damage). 


Dendrites (up to 0-3 mm) 

Dendrites (up to 0-5 mm) 
in large quantity 

Dendrites (up to 0-4 mm) 
in smaller quantity than 


10. 


0-3 5 % No dendrites 





* “Vycor” crucible used. 
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BOOK REVIEWS 





Demineralization by Electrodialysis, by the Staff of the Process Development Division, National 
Chemical Research Laboratory, South African Council for Scientific and Industrial Research: 
J. R. WiLson. Butterworths, London, 1960. pp. x\ 378, 94 figures. 60s 


1 by ten authors with acknowledgements to many others, is a record of a remarkable 


n research, design and plant operation. Starting from the physico-chemical 
ialysis and the proposal in 1940 by Meyer and Strauss of the multicompartment 
their colleagues produced and operated the world’s first commercial scale 


cation of brackish water, in less than 6 years 


id account of the general principles of the electrodialysis process, and the 


second discusses in detail the physical chemistry of ion-selective membranes—the development of 
which was essential to the realization of the multicompartment process. These two long chapters 
(131 pp.) can be read with profit by any electrochemist or electrochemical engineer. There follow 
three chapters on the preparation and characterization of suitable ion-selective membranes, with 
special reference to those based on parchment as developed for the South African project. The last 
three hemes 6 (for which the editor himself is largely responsible) describe the development, design, 
1 of a plant capable of treating 100,000 gallons of water per hour. The 

the fundamental and engineering difficulties—such as concentration polariza- 


ectrical leakage, scale formation—and of how they have been overcome, is 


of the book, the economic aspects of the South African scheme are 
kept well to the fore, and a very attractive feature throughout is the way in which the complex 
interlocking of physico-chemical principles, engineering design and ultimate cost is brought out. 
The book is very well produced, with clear tables and diagrams, and is printed and bound 
impeccably. Both as a physico-chemical monograph and as an account of an imaginative venture 
starting from pure science and leading to a large-scale plant, the first of its kind, it is good reading 
and good value 


T. P. Hoar 





Proceedings of the Fourth Conference on Carbon. Pergamon Press, 1960. pp. XII 778; illustrated 
with line drawings, and with black-and-white and colour photoreproductions. £7. 10. 0. 


Tus volume contains 80 papers presented at the conference held in Buffalo, N.Y., in June 1959, 
he preface is dated April 1960 and the book reached the reviewer in November 1960. Thiscommend- 
ably speedy publication of a conference volume is doubtless partly due to the policy of not including 
conference discussion. The American Carbon Committee is to be heartily congratulated on this 
policy: conference discussion, quite admirable as verbal interchange of ideas at the conference, 
usually makes feeble and dated reading, and can hold up publication for many months while contribu- 
tors vainly try to render their off-the-cuff remarks into words of something like wisdom. 

The papers are grouped in five sections—surface properties, electronic properties, structure, 
mechanical properties, and carbon technology including fiction and wear. Inevitably the standard 
of the papers is variable, but few if any of them contain nothing of interest. The subject matter 
ranges from the most fundamental solid-state physics to the most practical engineering matters. 

The most interesting feature of the book to the electrochemist is the complete absence of papers 
on electrochemical matters. Now carbon is widely used as a reactive anode in high temperature 
electrolysis, for example in the manufacture of aluminium; as an inert anode in several aqueous 
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electrolytic processes, for example in electrocleaning baths and in cathodic protection systems; 
and as an inert basis for the cathode reaction in the Leclanche cell and in the ubiquitous “dry cell’, as 
well as in the Hall-Héroult aluminium cell. These and other electrochemical reactions involving 
carbon are of great fundamental and practical importance, and would repay studies of the detailed 
kind reported in the collection of papers under review. If experts in adsorption, catalysis, combustion, 
semi-conductors, crystallography, dislocations, friction and wear—to name a few of the fields 
represented in the Fourth Conference on Carbon—can find such interest in carbon, w hy do electro- 
chemists concern themselves so little with the element? Apart from one or two papers referring to, 
inter alia, carbon powder electrodes, this journal has not yet had any carbon electrochemistry to 
publish. Yet the slow anodic oxidation of ‘inert’ carbon electrodes at ambient temperatures, and the 
easy anodic oxidation of ‘reactive’ electrodes in oxide-containing melts, surely offer fields of study of 
fundamental interest, especially since ‘pure’ and ‘doped’ graphite in well-characterized crystalline 
form is to-day available. 

The book is sumptuously produced, although the heavy art paper, excellent for the numerous 
It may be hoped that the rather high 


photographs, makes it uncomfortable for armchair reading. 
price will not deter libraries, and indeed individuals, from buying the book, for even a casual perusal 


cannot fail to stimulate those whose major activities are not in the carbon field. We may hope that a 


result of such a stimulus to a few electrochemists may result in some significant electrochemical papers 


involving carbon—if not at the fifth (1961) conference, at least at the sixth, and meanwhile in this 
journal. 
T. P. HOAR 
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